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A vant-propos 



Cet ouvrage est conforme aux programmes de la classe de premiere annee de « Physique, 
Chimie et Sciences de l'lngenieur » (PCSI). Les huit premiers chapitres presentent les notions 
qui doivent etre etudiees en premiere partie. 

Tous les chapitres sont construits sur le meme plan : 

• Le cours expose de fafon claire les differents points du programme. De nombreux exem- 
ples et des applications permettent une approche concrete et attrayante des diverses notions 
abordees. Chaque fois que le programme le suggere, les concepts etudies sont abordes a l'ai- 
de d'une presentation de type TP - cours. Les resultats a retenir sont bien mis en evidence et 
sont repris en fin de chapitre dans une rubrique intitulee Ce Qu'il Faut Retenir (C.Q.F.R.). 

• Les exercices, nombreux et varies, permettent une evaluation progressive et approfondie 
des connaissances et capacites. Souvent extraits d' epreuves de concours, ils sont classes en 
trois rubriques permettant de tester la comprehension du cours et la solidite des connaissances 
acquises. Des exercices en rapport avec les travaux pratiques sont regulierement proposes afin 
d'aider plus particulierement les eleves dans la preparation de leurs oraux. 

L'ouvrage se termine par : 

— les corriges detailles de tous les exercices ; 

— des annexes, apportant les complements indispensables a la realisation des le debut de l'an- 
nee de travaux pratiques utilisant la spectrophotometrie, la conductimetrie , la potentiome- 
trie et la pH-metrie. D'autres sont consacrees a la nomenclature en Chimie inorganique et 
organique, a des tables de constantes et a une presentation de la spectroscopie infrarouge 
utilisee dans le cours de Chimie Organique et en travaux pratiques. 

— un index tres complet termine ce livre. 

En ecrivant ce livre, nous avons souhaite realiser un ouvrage agreable, clair et attrayant, qui, 
nous 1’ esperons, permettra a de nombreux etudiants d’apprecier la Chimie, de preparer avec 
succes les concours et saura susciter chez certains une vocation de chimistes. Nous serions tres 
heureux d’ avoir atteint ces objectifs. 

Nous acceptons bien volontiers les suggestions, remarques et critiques de nos collegues et de 
leurs etudiants; par avance nous les en remercions. 



Les auteurs 
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• Connaitre les quatre nombres 
quantiques permettant de decrire 
l’etat d’un electron. 



INTRODUCTION^ 



• Savoir que l’energie d’un atome 
est quantifiee et que les niveaux 
d’energie correspondants peuvent 
etre degeneres. 

• Savoir determiner la configuration 
electronique d’un atome et de ses 
ions dans leur etat fondamental 
en appliquant le principe de Pauli 
et les regies de Klechkowski et 
Hund. 

• Comprendre et connaitre la struc- 
ture de la classification periodique. 

• Savoir definir l’energie d’ionisa- 
tion d’un atome, l’affinite elec- 
tronique d’un atome et 
l’electronegativite de Mulliken 
d’un element. 

• Savoir interpreter l’evolution de 
ces grandeurs au sein de la classi- 
fication periodique. 




• Notion d’ element chimique. 

• Quantification des echanges 
d’energie electronique ( cf. Term. 

S). 

• Quantification des niveaux d’ener- 
gie d’un atome(c/f Term. S). 

• Interpretation des spectres de raies 
(cf Term. S). 



Z a decouverte de la structure de I’atome au debut du 
vingtieme siecle a marque une grande etape dans 
I’avancee des connaissances. 

Cependant, de nombreux phenomenes mis en evidence 
et demeurant sans interpretation tels que les spectres 
d’emission des atomes, I’effet Compton, I’effet 
Zeeman, . . . ont conduit les physiciens et chimistes du ving- 
tieme siecle a abandonner le modele classique de la meca- 
nique newtonienne en particulier et a introduire un 
nouveau modele : la mecanique quantique. 

La mecanique quantique se revele indispensable pour 
decrire les phenomenes qui se produisent a I’echelle 
submicroscopique, c’est-a-dire au niveau des noyaux 
atomiques, des atomes, des molecules, . . . 

Elle a permis une interpretation et une comprehension 
nouvelles de la classification periodique etablie par 
le chimiste russe D. Mendeleiev au xix e siecle apres 
collecte et analyse d’un tres grand nombre de donnees 
experimentales. 
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D Quantification de I'energie d'un atome 

1.1 • Interactions matiere - rayonnement 

La quantification de I’energie a ete introduite en 1900 par M. Planck pour inter- 
preter le rayonnement emis par des corps lorsqu’ils sont chauffes a temperature 
uniforme* : il a postule que les echanges d’energie entre la matiere et un rayon- 
nement monochromatique de frequence v ne peuvent se faire que par quantites 
finies d’energie appelees quanta. 

Un quantum d’energie correspond a la plus petite energie qui peut etre echangee. 
Pour un rayonnement de frequence v, cette energie a pour valeur : 

e = h . v 

En 1905, pour interpreter l’effet photoelectrique*’ A. Einstein a extrapole le 
concept de Planck en considerant qu’un rayonnement monochromatique de 
frequence nest constitue de particules appelees photons. 

Un photon est une particule de masse nulle. 

L’energie e de chaque photon de frequence v vaut : 

e=h.v 



(**) Les metaux peuvent emettre des 
electrons lorsqu’ils sont irradies par des 
rayonnements de frequence appropriee. 

> > 



h est la constante de Planck : 
/i = 6 , 626 . 10 - 34 J.s 



(*) Le modele est appele corps noir : a 
temperature constante, un corps noir est 
suppose absorber toutes les radiations 
qu’il emet. 

V / 



1.2 • Spectre des atomes 

1.2.1. Obtention du spectre de I'atome d'hydrogene 

Un tube a decharge est un tube de verre muni a ses extremites de deux electrodes 
metalliques et qui contient un gaz sous faible pression (dans le cas considere, il 
s’agit de dihydrogene a une pression proche de 1,5 mbar). 

Lorsqu’on applique une tension elevee, de l’ordre de quelques centaines de volts, 
entre ses electrodes, un courant forme d’ions et d’electrons traverse le tube qui 
devient luminescent. 

Des chocs inelastiques se produisent entre ces particules et les molecules de dihy- 
drogene : certaines de ces molecules vont se dissocier en atomes d’hydrogene. Ces 
atomes sont excites lors des collisions et vont se desexciter en emettant des radia- 
tions electromagnetiques. L’ analyse, par un prisme ou un reseau, du rayonnement 
emis permet d’obtenir le spectre d’emission de I’atome d’hydrogene (doc. 1) 
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1.2.2. Spectre de I'atome d'hydrogene et des autres atomes 

Le spectre d’emission obtenu pour I’atome d’hydrogene est discontinu : c’est un 
spectre de raies. Les frequences des radiations monochromatiques emises ne peu- 
vent prendre que certaines valeurs ; elles sont quantifiees. 




Doc. 1 Spectre de I’atome d’hy- 
drogene au voisinage du domaine 
visible. 
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Comme l’atome d 'hydrogene, les atomes des autres elements chimiques ont un 
spectre d’emission constitue de raies. Ces spectres sont caracteristiques et permet- 
tent d’identifier ces atomes (doc. 2). 

1.3 • La physique quantique 



A (nm) 

Doc. 2 Spectres d’emission de dif- 
ferents atomes. 

Le spectre d’emission (ou d’ab- 
sorption) des atomes d’un element 
est toujours constitue des memes 
raies : il est caracteristique de cet ele- 
ment : (a) helium ; (b) mercure. 



^interpretation des spectres d’emission des atomes des differents elements chi- 
miques n’a pu etre faite a l’aide de la mecanique newtonienne. Un nouveau modele 
de description de la matiere s’est alors avere necessaire : la mecanique quantique. 
Les principaux resultats de cette theorie seront presentes au chapitre 9. 

Dans ce chapitre, nous nous limiterons a une approche energetique. 

E) Quantification de I'energie 



L’etat d’un electron est decrit par le 

quadruplet : 

(«, £, ni(, m s ) 

\ / 



2.1 • Les nombres quantiques 

En mecanique quantique, l’etat d’un electron d’un atome peut etre decrit a 
l’aide de quatre nombres dits quantiques et notes : n, A, rw/ et m s . 

• n est appele nombre quantique principal. C’est un nombre entier positif : 

n G N* 

• f. est appele nombre quantique secondaire ou azimutal. C’est un nombre 
entier positif ou nul inferieur ou egal a n - 1 : 

/GN 0=St?=Sn-l 

• me est appele nombre quantique magnetique. C’est un entier relatif 
compris entre - € et + € : 

ffl/GZ vt 

• m s est appele nombre quantique magnetique de spin. Pour un electron, 
m s peut prendre deux valeurs seulement : 

m. = + 1 ou m. = - — 

* 2 2 



2.2 • Niveaux d'energie des electrons dans un atome 



(*) En l’absence de champ electrique ou 
magnetique. 

V 



f \ 

L’ observation d’un spectre de rates s’ex- 

plique par le fait que I’energie de l’atome 
est quantifiee, e’est-a-dire qu’elle ne peut 
prendre que certaines valeurs. 

V / 
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Doc. 3 Les notations s, p, d,fet g 
sont d’origine spectroscopique. 



L’energie d'un electron d’un atome ne peut prendre que certaines valeurs bien 
determinees : cette energie est quantifiee. 

Ces valeurs ne dependent que du nombre quantique principal n et du nombre 
quantique secondaire 



L’energie d’un atome est egale a la somme des energies de ses differents 
electrons : elle est done quantifiee. 



Les electrons d’un atome se repartissent sur des niveaux d’energie. 

Un niveau d’energie est caracterise par un doublet (n, •£). 

Ces niveaux sont traditionnellement reperes par des notations systematiques (doc. 3). 
Ainsi : 

- le niveau ns correspond au doublet (n, 0) ; 

- le niveau np correspond au doublet (n. 1) ; 

- le niveau nd correspond au doublet (n. 2) ; 

- le niveau nf correspond au doublet (n, 3). 
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(*) Nous etudierons au chapitre 9 ces 
orbitales atomiques, souvent notees O.A., 
parfois representees par des cases quan- 
tiques. 

v / 



E A 



— -f niveau denergie 

orbital aire 

Doc. 4 L’ electron est represente par 
une fleche orientee : 

- vers le haut pour m s = + 1/2 ; 

- vers le bas pour m s = - 1/2. 



Cependant, si on considere le niveau 2 p defini par n = 2 et £ = 1 , on peut envisa- 
ger trois valeurs differentes pour m { f = - 1,0, 1. Les trois triplets (n, £, m £) corres- 
pondants, soit ( 2 , 1, 1), ( 2 , 1, 0) et ( 2 , 1, - 1), caracterisent trois orbitales atomiques*"* 
d’egale energie. 

Lorsqu’a un meme niveau d’energie correspondent plusieurs orbitales 
atomiques, ce niveau d’energie est dit degenere. 

Ainsi, le niveau 2 p est trois fois degenere. 

L’etat d’un electron dans un atome est done decrit par une orbitale, associee a un 
niveau d’energie orbitalaire, et par un etat de spin, correspondant a l’une des deux 
valeurs possibles du nombre quantique magnetique de spin. On peut dire alors que 
l’electron « occupe » le niveau d’energie orbitalaire ; on le represente schemati- 
quement (doc. 4). 

Pour s’entrainer : exTl et 2 ) 



/ 77 ; : 7 " : ~ \ 

L energie cinetique acquise par un elec- 
tron, de charge - e = - 1.60.10 -19 C, 
accelere par une difference de potentiel 
de 1 ,00 V, est egale a 1 ,00 electronvolt 
(1,00 eV) avec : 

1,00 eV = 1.60.10- 19 J 
v / 



nombre 



quantique principal £(eV) 




Doc. 5 Diagramme energetique 



pour un atome d’hydrogene. 
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■ 4 — 

desexcitation et 
emission d'un 
photon de longueur 
d’onde X. 
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n' 



y • 



Doc. 6 Desexcitation de F atome 
d’hydrogene. L’ energie se conserve 
au cours du processus : E n = E n ’ + e. 




2.3 • Diagramme energetique 

Le diagramme energetique est constitue par la representation des differents niveaux 
d’energie des electrons dans l’atome classes par ordre croissant d’energie. 

L’etat de plus basse energie de l’atome est son etat fondamental ; e’est l’etat 
le plus stable. Les etats d’energie superieure sont dits excites. 

La representation energetique de l’atome consiste a figurer les niveaux d’energie 
orbitalaire et les electrons qui les occupent. 

2.3.1. Cas de I'atome d'hydrogene 

Dans le cas particulier de l’atome d’hydrogene, constitue d’un noyau etd’un 
electron unique, les differents niveaux d’energie electronique de I’atome ne 
dependent que du nombre quantique principal n. 

Le niveau de reference, egal a 0, correspond a I’atome d’hydrogene ionise : pro- 
ton et electron immobiles, mais separes par une distance infinie. Les niveaux d’ener- 
gie possibles pour l’electron de l’atome d’hydrogene valent alors : 

E n = -J^ avec E = 13,6 eV 
n z 

Le document 5 presente le diagramme energetique de I’atome d’hydrogene. A la 
valeur n du nombre quantique principal correspondent n valeurs du nombre quan- 
tique secondaire £ (0, 1 ,..., n - 1) et a chaque valeur de £ correspondent 2£ + 1 
valeurs du nombre quantique magnetique nq; (-£,.. . ,0,. . . ,+ £). En consequence, 
au niveau d’energie E n , caracterise par le nombre quantique principal n, corres- 
pondent n - orbitales atomiques de triplets («, £, m£) : un niveau d’energie E n est 
n 2 fois degenere. 

Lorsque l’energie electronique de I’atome vaut E n avec n > 1, Felectron occupe le 
niveau d’energie E n : il peut effectuer une transition vers un niveau d’energie E n > 
avec n’ < n. Lors de cette transition, F energie de I’atome diminue : on dit alors 
qu’il se desexcite (doc. 6). 

La desexcitation de I’atome du niveau E n vers le niveau E fl - s’accompagne 
de l’emission d’un photon d’energie : 

e = E n -E n , 
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1 



E, 



P absorption d’un 
photon d’energie 



A pagne de l’excita- 

' tion de P atome 

Doc. 7 Absorption d’un photon. 



Or e = h. 



h.c 



, la longueur d’onde de la radiation emise vaut done : 



A = 



h.c 



Reciproquement, un photon de cette energie peut etre absorbe par un atome d ’hy- 
drogene dont l’energie electronique est egale a £„•. Son unique electron qui occu- 
pait initialement le niveau E n • effectue alors une transition vers le niveau E n (doc. 7). 



APPLICATION 1 



Longueur d'onde d'une radiation 



Les niveaux d’energie de l’ atome d 1 hydro gene ont pour 
valeur en eV ; E n = - 13,6 / rr. 

Quelle est la longueur d’onde de la radiation A emise 
lors de la desexcitation du niveau £4 vers le niveau £2 ? 
A quel domaine appartient cette radiation ? 

Donne es : h = 6,626 . 10~ 34 J.s ; 
c = 3,00. 10 8 m.s -1 ; 1,00 eV = 1,60. 1(T 19 J. 

Lors de la desexcitation du niveau £4 vers le niveau £2, 
un photon d’energie e = £4 - £2 est emis. 



La longueur d’onde de la radiation A associee a ce pho- 
ton s’en deduit : 



li.c 



£ 4- £ 2 

Soil numeriquement : 

6.626.1Q- 34 x 3.00.10 s 



1,60. 10 -19 x (-IM + IM 



Or: 



■ h.v- 



h.c 

A 



4 2 2 2 

A. = 4,87. 10- 7 m = 487 nm 

La radiation correspondante appartient a la lumiere 
visible (400 a 800 nm). Elle est de couleur bleue. 



1 1 energie 



3 P 



3 s 



2 P 



2s 



Is 



Doc. 8 L’ordre des energies des cinq 
premieres sous-couches est le meme 
pour tous les atomes polyelectro- 
niques. 



j ) Pour s’entrainer : ex. 1 , 4 et 5 ) 



2.3.2. Cas des autres atomes : atomes polyelectroniques 

Pour les atomes polyelectroniques, e’est-a-dire possedant plus d’un electron, les 
niveaux d’energie dependent de n et de £. (doc. 8 ). 

On retrouve la notion de couche electronique utilisee dans l’enseignement secon- 
daire. Une couche est definie par le nombre quantique principal n et elle est desi- 
gnee par une lettre majuscule K , £, M, N, (doc. 9). 

Le tenne de sous-couche designe un niveau d’energie (n, E). 

Ainsi, la couche L correspondant a n = 2 est constitute des deux sous-couches 2s 
et 2 p. Chaque sous-couche comprend une ou plusieurs orbitales atomiques, une par 
valeur de n\f possible. 

Lorsqu’un electron d’energie E n j se desexcite vers le niveau £„’/’ , il y a emis- 
sion d’un photon d’energie e : 






Avec e = h.v = 



h.c 



n 


1 


2 


3 


4 


couche 


K 


L 


M 


N 



, la longueur d’onde de la radiation emise vaut : 



h.c 



E n J-E„\ 



Doc. 9 Notation des couches elec- 
troniques. Ces notations sont 
valables pour tous les atomes, y com- 
pris l’atome d’hydrogene. 



© Hachette Uvre - H Prepa I Chime, l re annee, PCS/ - La photocopie non autorisee est un delit 



Classification periodique des elements 



icl Configuration electronique d'un atome 



3.1 • Configurations electroniques 



Ek 



ft 



Doc. 10 Representation energetique 
de la configuration Is 2 . L’ electron 
de nombre magnetique de spin 
m s = + 1/2 est represente par une 
fleche orientee vers le haut, celui de 
spin m s = - 1/2 est represente par une 
fleche orientee vers le bas. 



Etablir la configuration electronique d’un atome, ou d’un ion monoatomique, 
dans un etat donne consiste a indiquer la repartition, dans cet etat, des elec- 
trons dans les differentes sous-couches ou les differentes orbitales atomiques, 
Is, 2s, 2 p, 3s,... le nombre d’electrons etant note en exposant. 

Ainsi, la notation Is 2 signifie que deux electrons « occupent » l’orbitale atomique Is. 
Pour un atome ou un ion monoatomique, il existe autant de configurations elec- 
troniques que d’etats. On s’interesse generalement a la configuration electronique 
d’un atome ou d’un ion monoatomique dans son etat fondamental, etat le plus stable. 
Pour etablir la configuration electronique d’un atome polyelectronique dans son 
etat fondamental, trois regies doivent etre appliquees : le principe de Pauli, la regie 
de Kleclikowski et la regie de Hunol. 

3.2 • Principe de Pauli 



c \ 

La couche M(n = 3) peut contenir au 
maximum 18 electrons (2 x 3 2 ) : 

- 2 sur la sous-couche 3s ; 

- 6 sur la sous-couche 3 p ; 

- 10 sur la sous-couche 3d. 



Doc. 1 1 Saturation de la couche M. 



(*) La regie de Klechkowski est parfois 
appelee principe de construction (ou prin- 
cipe de l’Aufbau). 

v J 




Doc. 1 2 L’ordre de remplissage est 
etabli en suivant les fleches bleues 
tracees toutes paralleles a celle joi- 
gnant 2 p et 3s, puis les fleches noires 
tracees de facon a relier les extre- 
mites des fleches bleues. Les valeurs 
de (n + L ) sont indiquees entre paren- 
theses. 



Dans un edifice monoatomique, deux electrons ne peuvent pas avoir leurs 
quatre nombres quantiques (n, m/, m s ) identiques. 

Ainsi, deux electrons qui occupent une sous-couche Is sont decrits par le 
quadruplet (1, 0, 0, + 1/2) pour Pun et (1, 0, 0, - 1/2) pour l’autre. 

Ils ont la meme energie, mais leurs nombres magnetiques de spin sont opposes ; 
on dit que leurs spins sont antiparalleles ou apparies (doc. 10). 

Une orbitale atomique ne peut done pas decrire plus de deux electrons. 

Ainsi, une sous-couche s peut contenir au plus deux electrons, une sous-couche p 
au plus six electrons, une sous-couche d au plus dix electrons, une sous-couche / 
au plus quatorze electrons. 

Une sous-couche qui contient le maximum d’electrons qu’il lui est permis de 
contenir est dite saturee. 

Le principe de Pauli a deja ete enonce en classe de Seconde : 

Chaque couche ne peut contenir qu’un nombre limite d’electrons : la couche 
de numero n contient au maximum 2 n 2 electrons (doc. 11). 

3.3 • Regie de Klechkowski 

A 1’etat fondamental, l’energie de l’atome est minimale : cela correspond a une 
occupation des niveaux d’energie electronique les plus bas. 

La regie de Klechkowski* est une regie empirique qui permet de retrouver l’ordre 
de remplissage des sous-couches afin d’obtenir la configuration electronique d’un 
atome dans son etat fondamental. 

Dans un atome polyelectronique, l’ordre de remplissage des sous-couches 
(caracterisees par les nombres quantiques n et t) est celui pour lequel la 
somme (n + t) croit. 

Quand deux sous-couches ont la meme valeur pour la somme (n + t), la sous- 
couche qui est occupee la premiere est celle dont le nombre quantique prin- 
cipal n est le plus petit. 

Le document 12 indique un moyen mnemotechnique pour retrouver l’ordre de 
remplissage des sous-couches donne par la regie de Klechkowski. 
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44- 



Doc. 13 Configuration electronique 
de l’helium a l’etat fondamental. 



E‘ 


1 2s 






a) 


b) 



Doc. 14 Pour l’atome isole, ces 
deux etats sont equivalents ; on donne 
le plus souvent la representation (a). 



a) b) 

4 j -p 4- 

f— 2p 

Doc. 15 Etats (avec m s = + 1/2) 
isoenergetiques pour l’atome de bore 
isole. 



a) b) 

44 4-4 — 




Doc. 1 6 Differents etats correspon- 
dants a la configuration 2p~. 



E. 


< 


2 p 


4- 4- -f 


Is 
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Is 
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l.s 2 2s- 2p3 



Doc. 17 Representation energetique 
de 1’atome d’ azote a l’etat fonda- 
mental ; il possede trois electrons 
celibataires. 



3.4 • Repartition des electrons dans les orbitales 
atomiques des sous-couches 

3.4. 1 . Atomes de numero atomique Z < 6 

■ Helium (Z = 2) : Is 2 

Les deux electrons sont decrits par l'orbitale atomique Is et, conformement au 
principe de Pauli, ont leurs spins apparies (doc. 13). 

La sous-couche Is est alors saturee. 

■ Lithium (Z = 3) : Is 2 2s 1 

Les deux electrons de l’orbitale atomique Is ont leurs spins apparies. 

Quel est le spin du troisieme electron ? 

En l’absence de champ exterieur, les deux valeurs de m s sont equiprobables et les 
deux configurations correspondantes ont meme energie (doc. 14). 

L’electron non apparie est dit celibataire. 

■ Beryllium (Z = 4) : Is 2 2s 2 

Les deux sous-couches Is et 2s sont saturees ; leurs electrons ont des spins apparies. 

■ Bore (Z = 5) : Is 2 2s 2 Ip 1 

Les trois orbitales atomiques composant la sous-couche 2 p ont la meme energie. 
En l’absence d’un champ exterieur, L electron peut etre decrit par n’importe laquelle 
de ces trois orbitales atomiques ; les configurations correspondantes ont meme 
energie et sont equiprobables (doc. 15). De plus, les deux valeurs de m s sont equi- 
probables dans ces conditions. 

3.4.2. Cas de I'atome de carbone 

Le cas du carbone (Z = 6) pose un probleme. Les cinq premiers electrons etant dans 
le meme etat que pour I’atome de bore, trois possibility differentes s’offrent pour 
decrire l’etat du sixieme electron (doc. 16) puisque le niveau 2 p est degenere. 

• II est decrit par la meme orbitale atomique 2 p que le cinquieme electron ; leurs 
spins sont alors necessairement apparies pour respecter le principe de Pauli 
(doc. 16 a) ; 

• II est decrit par une orbitale atomique 2 p differente (mais de meme energie) de 
celle qui decrit le cinquieme electron ; le principe de Pauli n’ impose aucune rela- 
tion entre leurs spins : 

- les spins des deux electrons peuvent etre paralleles ; ils ont alors la meme valeur 
du nombre quantique magnetique de spin m s (doc. 16 b) ; 

- les spins de ces deux electrons peuvent etre opposes ou antiparalleles ; leurs 
nombres quantiques magnetiques de spin ont alors des valeurs opposees (doc. 16 c). 
Ces trois etats ont-ils la meme energie ? Sinon, quel est celui qui correspond a 
l’energie minimale, c’est-a-dire a l’etat fondamental de I’atome ? 

La regie de Hund permet de determiner la configuration la plus stable. 

3.4.3. Regie de Hund 

Quand un niveau d’energie est degenere et que le nombre d’electrons n’est 
pas suffisant pour saturer ce niveau, l’etat de plus basse energie est obtenu 
en utilisant le maximum d’orbitales atomiques, les spins des electrons non 
apparies etant paralleles. 

La configuration electronique du carbone dans son etat fondamental s’ecrit Is 2 2s 2 Ip 2 . 
Conformement a la regie de Hund, elle correspond a un etat comportant deux elec- 
trons celibataires a spins paralleles (doc. 16 b). 

L’ application de la regie de Hund permet aussi de preciser la repartition des 
electrons des atomes d’azote (Z(N) = 7) et d’oxygene (Z(O) = 8) dans leur etat 
fondamental (doc. 17, 18). 
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Is 2 2 s 2 2 p 4 



Doc. 18 A l’etat fondamental, 
l’atome d’oxygene possede deux elec- 
trons celibataires : il est paramagne- 
tique. 



La regie de Klechkowski est empirique, 
elle peut presenter des exceptions. Ainsi, 
pour ratome de : 

• chrome, la configuration attendue est : 

Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 2 3d 4 
la configuration reelle est : 

ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s' 3d 5 

• cuivre, la configuration attendue est : 

Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 2 3d 9 
la configuration reelle est : 

Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s l 3d 10 
Ces deux exemples s’expliquent par 

la stabilisation particuliere ties sous- 

couches totalement ou a demi-remplies. 
v / 



Remarque : La regie de Hund traduit la tendance naturelle des spins a etre paral- 
leles. Pour obliger deux electrons a avoir deux spins opposes, il est necessaire de 
leurfournir de ienergie ; c' est pourquoi I’etat le plus stable est celui ou les spins 
sont paralleles. 

Il est possible de verifier experimentalement la regie de Hund car la presence d’elec- 
trons celibataires (non apparies dans une orbitale) dans un atome ou un edifice 
polyatomique lui confere des proprietes magnetiques particulieres : il est para- 
magnetique (doc. 18) alors qu’en l’absence d’electrons celibataires, il est diama- 
gnetique. De telles especes se component differemment dans un champ magnetique 
inhomogene. Ces notions seront etudiees en Physique en seconde annee. 

3.5 • Une consequence de la regie de Klechkowski 

■ A l’etat fondamental, les dix-huit electrons de l’atome d’argon (Z = 18) 
permettent de saturer les niveaux energetiques jusqu’au niveau 3 p inclus ; sa 
configuration electronique est alors : Is 2 2s 2 2/A 3s 2 3/A. 

L’atome de potassium (Z = 19) a un electron de plus que celui d’argon. 

Quelle orbitale decrit le dix-neuvieme electron ? 

A partir de n = 3, existent des O.A. de type d caracterisees par un nombre quan- 
tique azimutal L egal a 2. Pour une O.A. 3d, la somme (n + €) est egale a 5 ; pour 
une O.A. 4s, la somme (n + £) est egale a (4 + 0), soit 4. 

Conformement a la regie de Klechkowski (doc. 12), le niveau 4s est occupe avant 
le niveau 3d et l’etat fondamental de l’atome de potassium correspond done a la 
configuration : Is 2 2s 2 2/A 3s 2 3/A 4s 1 . 

■ L’ occupation du niveau 3d ne commence qu’apres saturation du niveau 4s (e’est- 
a-dire pour l’element de numero atomique Z = 21) : les configurations dans l’etat 
fondamental des atomes de calcium (Z = 20) et de scandium (Z = 21) sont done 
respectivement : Ca : Is 2 2s 2 2/A 3s 2 3/A 4s 2 ; Sc : Is 2 2s 2 2/A 3s 2 3/A 4s 2 3d 1 
La saturation du niveau 3d s’ ache ve pour le zinc (Z = 30) : 

Zn : Is 2 2s 2 2/A 3s 2 3 /A 4s 2 3d 10 

On revient alors au remplissage des O.A. 4 p. Le meme phenomene se produit avec 
les niveaux 5s et 4 d, puis 6s et 5 d, et ainsi de suite. 



APPLICATION 2 



Quelques configurations electroniques 



Determiner les configurations electroniques des atomes 
d’ aluminium, titane et praseodyme dans leur etat fon- 
damental. Precise r la repartition des electrons dans les 
sous-couches non saturees. 

Donnees : Z(A1) = 13 ; Z(Ti) = 22 ; Z(Pr) = 59. 

• L’atome d’ aluminium de numero atomique Z = 13 pos- 
sede treize electrons ; sa configuration electronique dans 
l’etat fondamental s’en deduit : Is 2 2s 2 2/A 3s 2 3 p l . 

• L’atome de titane de numero atomique Z = 22 possede 
vingt-deux electrons ; sa configuration electronique dans 
l’etat fondamental s’en deduit : Is 2 2s 2 2/A 3s 2 3/A 4s 2 3d 2 . 



D’apres la regie de Hund, les deux electrons 3d occupent 
deux niveaux d’energie orbitalaire avec des spins paralleles : 



44 



• L’atome de praseodyme de numero atomique Z = 59 
possede cinquante-neuf electrons ; sa configuration elec- 
tronique dans l’etat fondamental s’en deduit : 
lx 2 2s- 2 /A 3s 2 3/A4 s 2 3d 10 4/A 5s 2 4c/ 10 5/A 6s 2 4/ 3 
D’apres la regie de Hund, les trois electrons 4/occupent 
trois niveaux d’energie orbitalaire avec des spins paralleles : 



4 4 4 



<€£ Pour s’entrainer : ex. 6, 7, 8 et 9) 
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• La configuration electronique de l’atome 
de titane : 

Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 2 3d 1 
peut s’ecrire de fajon simplifiee, en don- 
nant la configuration de valence selon 
n croissant : 

[Ar] 3d 2 4.v 2 

L’atome de titane possede quatre elec- 
trons de valence. 

• La configuration electronique de l'atome 
de praseodyme : 

Is 2 2 s 2 2 p 6 3s 2 3 p 6 4 s 2 3d 10 4p 6 5s 2 
4 d 10 5p 6 6 s 2 4/ 3 

peut s’ecrire de fajon simplifiee, en don- 
nant la configuration de valence selon 
n croissant : 

[Xe] 4/ 3 6 s 2 

Cet atome possede cinq electrons de 
valence. 

Pour trouver la configuration de cceur, 
on considere la configuration directe- 
ment issue de 1’application de la regie 
de Klechkowski et on y repere la sous- 
couche saturee np 6 de n le plus eleve. 

V / 



L’atome de titane a pour configuration : 
[Ar] 4s 2 3d 2 

qui peut s’ecrire [Ar] 3d 2 4s 2 . 

L’ion Ti 2+ a pour configuration : 

[Ar] 3d 2 

V / 



(*) Cette ionisation permet de justifier 
la reecriture des configurations de 

valence dans l'ordre n croissant. 

v 



3.6 • Electrons de coeur et electrons de valence 

Pour un atome, les electrons dont l’energie est la plus grande occupent les dernieres 
sous-couches remplies ; ce sont ceux qui sont les moins lies au noyau. Ces elec- 
trons sont done plus sensibles aux perturbations exterieures : ils sont appeles elec- 
trons de valence. Ce sont les electrons de valence qui sont mis en jeu dans les 
reactions chimiques. 

Les electrons de valence sont ceux dont le nombre quantique principal 
est le plus eleve et ceux qui appartiennent a des sous-couches en cours de 
remplissage. 

Les autres electrons de l’atome sont appeles electrons de coeur : ils occupent les 
sous-couches de plus basse energie ; ce sont les electrons les plus lies au noyau. 
Ainsi, pour l’atome de carbone de configuration Is 2 2s 2 2p 2 , les electrons de valence 
sont les electrons 2 p et 2s (n = 2) et les electrons de coeur sont les electrons Is 
(n = 1). 

Pour alleger l’ecriture des configurations electroniques, on remplace la totalite ou 
une partie des electrons de coeur par le symbole chimique du gaz noble qui pos- 
sede ce nombre d’electrons. 

Ainsi, la configuration electronique de l’aluminium (Z = 13) Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3 p 1 
peut s’ecrire de fa£on simplifiee [Ne] 3s 2 3 p 1 puisque la configuration electro- 
nique du neon dans son etat fondamental s’ecrit : Is 2 2s 2 2/A 
La configuration 3s 2 3p 1 est appelee configuration electronique de valence. 

3.7 • Configuration electronique d'un ion 

La configuration electronique d’un ion dans son etat fondamental se deduit de la 
configuration electronique d’un atome dans son etat fondamental. 

■ Pour obtenir un cation monoatomique a partir d’un atome, il faut arracher a cet 
atome un ou plusieurs electrons. Les electrons de valence de la sous-couche d’ener- 
gie la plus elevee sont les plus faciles a arracher. Leur depart conduit a l’ion cor- 
respondant dans son etat fondamental. 

• L’atome de sodium (Z = 11) a pour configuration dans son etat fondamental : 

Is 2 Is 2 2 p 6 3V 1 

Pour obtenir Lion sodium Na + dans son etat fondamental, on arrache l’unique 
electron de valence ; d’ou la configuration de Na + dans son etat fondamental : 

Is 2 2s 2 2p 6 

• L’atome de fer (Z = 26) a pour configuration electronique dans son etat 
fondamental : 

Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 2 3d 6 

Un atome de fer a done huit electrons de valence : six electrons 3d et deux 
electrons 4s . 

L’experience montre que, lors de l’ionisation, ce sont les electrons 4s qui sont 
arraches en premier : l’ion fer (II) a done pour configuration electronique dans 
son etat fondamental : 

Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 6 

Ce resultat est general : 

Lorsque, dans un atome, la derniere sous-couche occupee est une sous-couche 
(n - 1) d ou ( n - 2 )/, ce sont les electrons occupant la sous-couche ns qui 
sont arraches en premier lors de la formation des cations correspondants* A 






3 



© Hachette Uvre - H Prepa I Chimie, l re annee, PCSI - La photocopie non autorisee est un delit 






§ Hachette Livre - H Prepa I Optique, l re annee, MPSI-PCSI-PTSI - La photocopie non autorisee est un delit 



Classification periodique des elements 




■ Pour obtenir un anion monoatomique a partir d’un atome, il faut ajouter a cet 
atome un ou plusieurs electrons. La configuration electronique de cet anion dans 
son etat fondamental est determinee en respectant le principe de Pauli et la regie 
de Klechkowski. 



APPLICATION 3 



Electrons de coeur, electrons de valence 




1) Etablir les configurations electroniques de F atome 
de brome (Z =35) et de Fion bromure Br~. Ecrire ces 
configurations defagon simplifiee a Faide des confi- 
gurations electroniques de F argon Ar (Z= 181 ou du 
krypton Kr (Z = 36j. 

2) Quels sont les electrons de cceur et les electrons de 
valence de ces deux edifices monoatomiques ? 



1) En appliquant la regie de Klechkowski et en respec- 
tant le principe d’exclusion de Pauli, on obtient pour 
P atome de brome : 



Is 2 2s 2 2 p 6 3s 2 3 p 6 4s 2 3 d w 4 p 
soit, de fagon simplifiee : [Ar] 3c/ 10 4 s 2 4 p 



5 

5 



L’ion bromure Br~ possede un electron de plus que 
l’atome de brome. Cet electron peut se placer sur la sous- 
couche 4 p qui est la derniere sous-couche occupee de 
1’ atome de brome et qui n’est pas encore saturee. D’oit 
la configuration : 

[Ar] 3c/ 10 4s 2 4p 6 ou [Kr] 



2) Les electrons de valence sont ceux dont le nombre 
quantique principal est le plus grand : 



4.v 2 4 p 5 pour l’atome, soit sept electrons de valence et 
4.v 2 4 p 6 pour Lion, soit huit electrons de valence. 



Pour ces deux edifices, les electrons de coeur sont les 
electrons: Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d w 



Pour s’entrainer : ex. 10 et 11 



Cla ss if icati°n periodique 
des elements 



4.1 • Notion d'element chimique 



f ; \ 

Un corps simple est constitue d’atomes 
d’un seul element. 

V / 



Les protons et les neutrons ont des 
masses voisines : 

m p = m n ~ 1,67 . 10- 27 kg 
v j 



La masse de l’electron est environ 1 800 
fois plus faible que celle d’un nucleon : 
m e = 9,1 . 10 -31 kg 

J 



La notion d’element chimique date du xvn e siecle. Le physicien et chimiste R. Boyle 
en proposa alors la premiere definition : « un element est ce qui est indecompo- 
sable ». A. L. de Lavoisier reprit l’idee de R. Boyle et la precisa en adoptant un point 
de vue experimental. Le terme element designait alors le corps simple. Cette notion 
d’element a ete precisee au xx e siecle apres la decouverte de la structure de P atome. 

Un atome est une entite electriquement neutre constituee : 

• d’un noyau charge positivement ; il est compose tie nucleons : protons, 
porteurs de la charge electrique e = 1,6. 10 -19 C, et neutrons non charges ; 

• d’electrons, porteurs de la charge electrique - e = - 1,6. 10 -19 C, en 
mouvement autour du noyau. 

Le nombre de protons que contient un noyau est appele numero atomique 
ou nombre atomique et est note Z. 

Le nombre de nucleons d’un noyau est appele nombre de masse et note A. 



La charge du noyau est done egale iZ.e, e’est pourquoi le numero atomique est 
aussi appele nombre de charge. 

Le nombre de neutrons est egal a A - Z. 




La charge de l’electron etant exactement 
opposee a celle du proton : un atome 
contient autant d’electrons que de protons. 
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Le metal cuivre Cu, l'hydroxyde de 
cuivre (II) Cu( 0 H) 2 , l’oxyde de cuivre (I) 
CU 2 O, l’oxyde de cuivre (II) CuO, le 
sulfate de cuivre (II) CUSO 4 , 5 H 2 O, 
l’iodure de cuivre (I) Cul sont des repre- 
sentants de l’element cuivre ; ils com- 
portent tous des noyaux contenant 
vingt-neuf protons. Z(Cu) = 29. 

V ! / 



C’est le numero atomique Z qui caracterise un element chimique. 

Tous les representants d’un element chimique ont le meme nombre de 
protons dans leur noyau. 

Au cours des reactions chimiques, les differents elements chimiques se 
conservent. 

Un corps simple est constitue d’un seul element chimique. 



4.2 • Histoire de la classification des elements 




Doc. 1 3 Modele de la vis tellurique. 



L’inventaire des differents elements chimiques connus a de tous temps paru neces- 
saire aux chimistes. Ainsi, en 1787, A. L. de Lavoisier, A. Fourcroy, L.-B. Guyton 
et C.-L. Berthollet dresserent la liste des trente-trois elements chimiques connus 
a leur epoque, mais ils n’etablirent pas de classement. 

A la suite des travaux sur 1 ’electrolyse de H. Davy (decouvreur du sodium et du 
potassium en 1807, du calcium et du strontium en 1808), J.B. Dobeireiner, en 1817, 
imagina le concept de triades base sur les analogies de proprietes : alcalino-terreux 
(Ca, Sr, Ba) d’abord, alcalins (Li, Na, K) et halogenes (Cl, Br, I) ensuite. 

P. Kremers franchit une nouvelle etape en montrant que des elements pouvaient 
appartenir a deux triades disposees perpendiculairement. 

La notion de triade conduisit au concept de families chimiques : alcalins, alcalino- 
terreux, halogenes, puis chalcogenes (O, S, Se, Te) ou analogues de l’azote (N, P, 
As, Sb, Bi), mais aussi a la notion de periodicite dans les proprietes chimiques des 
elements. 

La premiere tentative moderne de classement est due a A. Beruyer de Chancourtois 
(1862). Pressentant que les proprietes des elements reposaient sur la toute nouvelle 
notion de masse atomique proposee par S. Cannizaro (1858), il disposa les elements 
sur le long d’une helice s’enroulant autour d’un cylindre de faijon que les membres 
d’une meme famille se trouvent sur la meme generatrice (doc. 19). 

J. Newlands (1865) proposa une nouvelle classification en rangeant, toujours par 
masse atomique croissante, les elements par famille au sein de sept groupes ; le 
premier terme de chaque groupe etant a chaque fois Pun des elements les plus legers 
connus a l’epoque (H, Li. Be, B, C, N et O). Chaque element d’un groupe avait les 
proprietes voisines des elements situes sept cases avant et sept cases plus loin : d’ou 
l’appellation de « loi des octaves » qu’il choisit. 

La classification periodique de D. Mendeleiev date de 1869. 

Etablie par ordre croissant des masses atomiques, elle rend compte de la periodi- 
cite des proprietes chimiques des elements et en particulier de leur valence 
(cf. chap. 2). Pendant la meme periode, L. Meyer parvint a des conclusions voi- 
sines en considerant les volumes atomiques. 

D. Mendeleiev eut, en 1871, l’idee de modifier l’ordre de certaines masses ato- 
miques pour faire correspondre les proprietes d’un corps n’appartenant dans son 
tableau initial a la meme colonne. Ayant, et ce fut la grande originalite de sa demarche 
scientifique, presuppose l’existence d’elements encore inconnus, il laissa en outre 
certaines places vacantes et predit les proprietes des elements correspondants 
(doc. 20, page suivante). 

La decouverte, en 1875 par P. Le Coq De Boisbaudran, du gallium : element de 
masse atomique de 69,7 g.mol , dont les proprietes correspondaient tres exacte- 
ment a celles prevues par D. Mendeleiev (masse voisine de 71 et proprietes ana- 
logues a celles de P aluminium), puis celle du germanium par C. Winkler en 1886 
confirmerenl la validite de cette classification. 
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Doc. 20 La classification etablie ► 
par D. Mendeleev se presente 
differemment de celle utilisee actuel- 
lement. 



nombre d'elements 




1750 1820 1890 1960 2030 

Doc.21 Evolution chronologique 
du nombre d’elements chimiques 
connus... Les elements chimiques 
connus avant 1925, presque tous 
stables, ont ete essentiellement 
decouverts par voie chimique. Ceux 
mis en evidence au-dela, tous radio- 
actifs, sont de purs produits de la 
Physique nucleaire. 
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La decouverte des gaz nobles, ou gaz rares, (L argon en 1894 par W. Ramsay et 
Lord Raleigh, puis l’helium, le neon, le krypton et le xenon toujours par W. Ramsay 
et le radon en 1900 par F. E. Dorn) amena les chimistes et les physiciens a rajou- 
ter une colonne a la classification. 

L’ explication rationnelle de la classification de D. Mendeleiev ne fut rendue pos- 
sible que par la decouverte de la charge electrique du noyau par E. Rutherford en 
1910. En 1913, H. Moseley correla le numero atomique des elements et leur place 
dans le tableau periodique. 

D’autres elements trouves, tous radioactifs, ont ete obtenus par bombardement de 
cibles metalliques, constitutes d’atomes de plus en plus lourds, avec des flux de 
particules (neutrons, noyaux d ’helium, cations bore, carbone, oxygene, argon, nic- 
kel...) possedant des energies de plus en plus grandes grace a des accelerateurs 
gigantesques (doc. 21). 




Classification periodique des elements 





Doc. 23 Nombre maximal d’ele- ^ 
ments chimiques contenus par 
periode. 



(*) L’helium He (Is 2 ) appartient, malgre 
sa place, au bloc 5 . 

V J 



• L’atome d’ aluminium (Z = 13) a pour 
configuration electronique : 

[Ne] 3s 2 3/? 1 

L’ aluminium appartient a la troisieme 
periode et a la premiere colonne du bloc 
p done a la treizieme colonne de la 
classification. 

• Le cadmium appartient a la cinquieme 
periode et a la douzieme colonne, done 
a la dixieme colonne du bloc d. Le gaz 
noble de la quatrieme periode est le kryp- 
ton. D'oit la configuration electronique 
du cadmium : 

[Kr] 4<r/ 10 5s 2 

Son numero atomique est done egal a 
48 (36 + 10 + 2). 

V / 

Doc. 24 Utilisation de la classifi- 
cation. 



4.3 • La classification periodique 

4.3.1. Structure du tableau periodique 

Dans le tableau periodique, les elements sont ranges de gauche a droite 
par ordre croissant de leur numero atomique Z. 

La classification actuelle se presente sous la forme d’un tableau de sept lignes 
numerotees de haut en bas, appelees periodes, et dix-huit colonnes numerotees de 
gauche a droite (doc. 22, page suivante). 

■ L’hydrogene (Is 1 ) et l’helium (Is 2 ) occupent la premiere ligne. 

■ Une nouvelle periode est utilisee chaque fois que la configuration electro- 
nique de l’atome correspondant a l’element considere fait intervenir une nou- 
velle valeur du nombre quantique principal n. 

Pour n > 1, la n-ieme periode debute avec le remplissage de la sous-couche ns et 
s’acheve avec le remplissage de la sous-couche np correspondante. Lorsque cette 
configuration est atteinte, la periode est complete, le dernier element ainsi decrit 
est un gaz noble. Ce gaz noble permet d’ecrire de fa 9 on simplifiee les configura- 
tions electroniques des atomes de la periode suivante (cf. § 3.6.). 

Le nombre total des elements de la n-ieme periode depend des differentes sous- 
couches disponibles (a raison de deux elements pour la sous-couche ns, de six pour 
la sous-couche np, de dix pour la sous-couche (n-l)d et de quatorze pour la sous- 
couche (n - 2) /) lorsqu’elles existent (doc. 23). 



rang de la periode 


jer 


2 e 


3 e 


4 e 


5 e 


6 e 


7 e 


sous-couches 

disponibles 


Is 


2s, 2 p 


3s, 3 p 


4s, 3d 
4 p 


5s, 4 d 
5p 


6s, 4/ 
5 d, 6 p 


Is, 5/ 
6 d. Ip 


nombre 
d’ elements 


2 


8 


8 


18 


18 


32 


32 



■ Les colonnes sont occupees de telle maniere que chacune d’entre elles renferme 
tous les elements dont les atomes ont la meme configuration electronique de valence. 
Comme ce sont les electrons de valence qui sont responsables des proprietes chi- 
miques des elements, une colonne regroupe tous les membres d’une meme famille 
chimique. 

Les atomes des elements chimiques d’une meme colonne ont la meme confi- 
guration electronique de valence ; ces elements constituent une famille chi- 
mique et ont des proprietes chimiques voisines. 



■ On distingue egalement des blocs (doc. 22, page suivante). 

Chaque bloc correspond au remplissage d’un type de sous-couche : 

• le bloc s correspond au remplissage des sous-couches s (colonnes 1 et 2) ; 

• le bloc p a celui des sous-couches p (colonnes 13 a 18) ; 

• le bloc d a celui des sous-couches d (colonnes 3 a 12) ; 

• le bloc / a celui des sous-couches / (les deux lignes sous le tableau). 

Tout element chimique, hormis ceux du bloc/, est done reperable dans le tableau 
periodique par la donnee de la periode et de la colonne auxquelles il appartient 
(doc. 24). 



<£ Pour s’entrainer : ex. 12, 13 et 14 
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Doc. 22 Les differents blocs sont reperes par des colorations de fond differentes. 

Tout element est repere par son numero atomique et son symbole chimique ecrit en gras pour un element stable et en relief pour un element radioactif. 
Pour chaque element, la configuration electronique de l’atome a l’etat fondamental est precisee. 

Les elements dont le symbole est suivi d’une etoile X* correspondent aux configurations qui ne respectent pas la regie de Klechkowski. 
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Le terme generique d’ element de 
transition designe theoriquement tout 
element caracterise par un sous-niveau 
d ou/partiellement rempli, que ce soit 
a l’etat atomique ou dans un etat 
d’oxydation usuel. Sa configuration 
electronique est done du type : 

. .. (n — l)d y (0 < y < 10) 
ou 2)/ z (0<z<14) 

Dans la pratique, cette terminologie est 
tres largement reservee aux seuls ele- 
ments concernes par la sous-couche 
( n - 1 )d. 

Le scandium Sc, [Ar] 3d 1 4s 2 est un ele- 
ment de transition. 

Le zinc [Ar] 3d 10 4 x 2 , existant aussi 
sous-forme Zn 2+ de configuration 
[Ar] 3d 10 , n’est pas un element de 
transition. 

v : 



4 . 3 . 2 . Analyse par periode 

■ Premiere periode : H, He 

Le nombre quantique principal n = 1 n’autorise que la sous-couche lx, de nombre 
quantique secondaire = 0 . La premiere periode ne comprend done que deux 
elements : l’hydrogene iH, de configuration electronique lx 1 , et l’helium 2He, 
de configuration electronique lx 2 . 

L’hydrogene se place dans la case de gauche, bien que ses proprietes different 
largement de celles des autres membres de la colonne 1 (cf. § 4.3.3.). Au vu 
de ses proprietes, Lhelium se place dans la derniere case de cette periode (colonne 
18) et non dans la seconde comme l'inciterait un classement continu par valeurs 
croissantes de Z. 

■ Deuxieme periode : Li, Be, B, C, N, O, F, Ne 

Cette deuxieme periode comprend, par suite du remplissage successif des 
sous-niveaux 2x (2x 1 pour 3Li et 2x 2 pour 4 Be) et 2 p (de 2x 2 2 p l pour 5B a 
2x 2 2 p 6 pour ioNe), huit elements, tous de configuration de cceur lx 2 , schematisee 
[He] (doc. 22). 

■ Troisieme periode : Na, Mg, Al, Si, P, S, Cl, Ar 

La situation est rigoureusement analogue pour la troisieme periode, avec une confi- 
guration de cceur [Ne], et une occupation progressive des orbitales 3x (3x 1 pour 
l[Na et 3x 2 pour i 2 Mg), puis 3 p (de 3x 2 S/^pour 1 3 A I a 3x 2 3 p 6 pour i 8 Ar). 

■ Quatrieme periode 

Le remplissage de la quatrieme periode, dont tous les elements presentent 
la configuration de cceur [Ar], confirme 1’ inversion caracteristique des 
sous-niveaux 4x et 3d prevue par le principe de construction. L’ occupation des 
sous-couches interviennent dans l’ordre suivant : 4x d’abord (avec 4.x 1 pour 19K et 
4x 2 pour 2oCa), ensuite 3d de 2iSc (3d 1 4 x 2 ) a 3qZn (3c/ 10 4x 2 ) et enfin 4 p, de 
31 Ga (3c/ 10 4x 2 4p 1 )a 36 Kr (3c/ 10 4x 2 4p 6 ). 

La regie de Klechkowski souffre de deux exceptions lors de l’occupation du sous- 
niveau 3d (doc. 22) : le chrome et le cuivre presentent respectivement les configu- 
rations de valence 3c/ 5 4x 1 et 3c/ 10 4x' au lieu des configurations 3c/ 4 4x 2 et 
3d 9 4x 2 attendues. Elies s’expliquent par le fait que les sous-couches saturees 
ou a demi remplies procurent une stabilisation particuliere aux configurations 
correspondantes. 

■ Cinquieme periode 

L’ evolution au cours de la cinquieme periode est analogue a celle de la quatrieme : 
le remplissage commence par l’orbitale 5x (avec 5x 1 pour 37Rb et 5x 2 pour 3gSr) 
et se termine par les orbitales 5 p (de 4gln : 4c/ 10 5 x 2 5 p 1 a 54 Xe : 4c/ 10 5x 2 5 p 6 ), 
avec, entre temps, l’occupation des niveaux 4 d, de 39Y (4c/ 1 5x 2 ) a 4 gCd 
(4c/ 10 5x 2 ). 

Les exceptions a la regie de Klechkowski sont ici plus frequentes qu’au cours de 
la periode precedente, puisqu’au nombre de six (doc. 22), car les energies des 
orbitales 5x et 4c/ sont tres proches. II est difficile de les expliquer toutes en 
generalisant les arguments simples avances au paragraphe 4.3.2. Cependant, celles 
de 42 Mo et de 4 yAg sont respectivement equivalentes a celles de 2 4 Cr et 29CU. 



I 
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■ Sixieme periode 

Le remplissage de la sixieme periode presente une difficult^ supplementaire due a 
la presence des sept orbitales 4/': le remplissage de l’orbitale 6s (55CS et 5 gBa) est 
en effet suivi de celui des orbitales 4/'et 5 cl, puis par celui des orbitales 6 p (de 8 jT 1 
a 86 Rn). 

Les exceptions a la regie de Klechkowski sont de plus en plus nombreuses. Les 
vingt-trois elements suivant le lanthane correspondent au remplissage de sept orbi- 
tales 4/'pour les lanthanides (de Ce a Lu), puis des cinq orbitales 5 d (de Hf a Hg). 

■ Septieme periode 

Enfin, la septieme et derniere periode est incomplete puisque, sur les trente-deux 
elements qu’elle est susceptible de contenir, seuls vingt-six ont jusqu’ici ete expe- 
rimentalement observes. Dans cette periode oit les orbitales Is, 5f(serie des acti- 
nides) et 6 d peuvent etre occupees, les exceptions a la regie de Klechkowski sont 
tres frequentes en debut de periode en raison de la proximite des niveaux energe- 
tiques 5/'et 6 d. 

La caracteristique essentielle de cette periode est que tous les elements de numero 
atomique Z >92 , appeles parfois elements transuraniens puisque situes apres 
l’uranium dans le Tableau periodique, sont radioactifs. 

4.3.3. Analyse par colonnes ou families 

■ La dix-huitieme et derniere colonne correspond aux elements dont les atomes 
ont une configuration electronique a l’etat fondamental de la forme ns 2 np 6 
(hormis l’helium Is 2 ). Ce sont les gaz nobles : l’helium He, le neon Ne, l’argon 



■ La premiere colonne (on exclut Thydrogene qui correspond a un cas tres parti- 
A culier) regroupe les alcalins (lithium Li, sodium Na, potassium K, rubidium Rb, 
cesium Cs et francium Fr). La configuration electronique de valence des atomes cor- 



une stabilite particuliere. Les metaux alcalins sont done de bons reducteurs (doc. 25). 
Ainsi, ils reagissent violemment avec l’eau a froid pour donner des hydroxydes 



(*) Un metal est un bon conducteur 
electrique et thermique. Sa conductivity 
electrique est une fonction decroissante 
de la temperature. 



A Ar, le krypton Kr, le xenon Xe et le radon Rn. 



Un non-metal est generalement un mau- 
vais conducteur electrique et sa conduc- 
tivite augmente avec la temperature. 



La saturation des sous-couches ns et np confere aux atomes de gaz nobles une sta- 
bilite particuliere. Ces atomes presentent une grande inertie chimique : quel que 
soit leur etat physique, les corps simples correspondants sont monoatomiques et 
ne reagissent pratiquement pas avec les autres especes chimiques, meme si on peut 
synthetiser quelques edifices polyatomiques contenant du xenon ou du krypton. 



J Dans les conditions usuelles de temperature et de pression, ce sont des gaz. 



“M + ( aq) + HO-(aq) + -±-H 2 (g) 
2M(s) + i-0 2 (g) = M 2 0(s) 



respondants s’ecrit ns 1 . Les corps simples correspondants sont des metaux^, dits 
metaux alcalins. L’unique electron de ces atomes peut facilement etre arrache pour 
former un cation isoelectronique du gaz noble qui le precede. Ces cations ont en effet 



Doc. 25 Reactivite des metaux 
alcalins. 



MO H et un degagement de dihydrogene (doc. 26). 



Doc. 26 Reduction de l’eau par le 
sodium : 

Na(s) + H 2 0 = Na + (aq) + — H 2 (g) +HO“(aq) 



/ 



plaque de plexiglass 
ou de verre percee 
de trous d'aeration 



Du fait de l’exothermicite de la 
reaction, le dihydrogene forme 
s’enflamme spontanement. Les ions 
hydroxyde formes sont responsables 
de la coloration rose de la phenol- 
phtaleine, initialement incolore. 



cristallisoir 



eau additionnee de quelques 
gouttes de phenolphtaleine 




sodium 



2i 




Classification periodique des elements 





■ L’avant-derniere colonne, qui est done la dix-septieme, regroupe les halo- 
genes (fluor F, chlore Cl, brome Br et iode I). La configuration des atomes corres- 
pondants dans leur etat fondamental s’ecrit : ns 2 np 3 . 

Les corps simples correspondants sont constitues de molecules diatomiques : dans 
les conditions ordinaires de temperature et de pression, le difluor F 2 et le dichlore 
CL sont gazeux, le dibrome Br 2 est liquide et le diiode L est solide. Les halogenes 
captent facilement un electron pour donner un anion isoelectronique du gaz noble 
qui les suit : ces anions ont une stabilite particuliere. 



Les dihalogenes sont de bons oxydants. Ainsi, les dihalogenes CL et I 2 oxydent 
F aluminium pour donner respectivement du chlorure d’aluminium AICI 3 et de l’io- 
dure d’aluminium AII 3 (doc. 27). 



Doc. 27 

a) 3 CL(g) + 2 Al(s) = 2 A1C1 3 (s) 

b) 3 I 2 (s) + 2 Al(s) = 2 AIT 3 (s) 
Ces experiences sont realisees sous la 
hotte a cause de la toxicite de ces deux 
dihalogenes et des produits formes. 



a) 




abondantes fumees 
blanches 

aluminium en 
poudre porte 
a l'incandescence 

dichlore 



melange de cristaux de 
diiode et d’aluminium 
, en poudre 
\ \ J( 1 capsule 
en terre 
refractaire 



2 gouttes 
d'eau '■ 




/ 77777777777 / 



brique 

formation de vapeurs violettes de diiode 
et d’un solide blanc poreux 



Dissous dans l’eau, le dichlore et le diiode ont egalement un caractere oxydant 
(doc. 28). 



Doc. 28 

a) Cl 2 + 2 Fe 2+ = 2CL+2 Fe 3+ 

b) Fe 3+ + SCN - = [Fe(SCN)] 2+ 

incolores rouge sang 

c) I 2 + 2 S 2 O 3 2 - = 2 1- + S 4 o| " 

brun incolore incolores 

Caractere oxydant du dichlore : a), 
puis b). 

Caractere oxydant du diiode : c). 




L 1 mL de solution 
de chlorure de fer(II) 
Fe 2+ + 2C\~ 




quelques gouttes 
de solution de 
thiocyanate de 
potassium 
K++SCN- 



la solution issue de a) 
rougit par formation de 
[Fe(SCN)] 2 + 



solution brune 
de diiode 





1 mL de solution 
incolore de 
thiosulfate 
de sodium : 

2Na+ + S 2 0 2- 



^Ag + (aq) + X (aq) = AgX(s) 

Pb 2+ (aq) + 2 X“(aq) = PbX 2 (s) 

V 



En solution aqueuse, les anions halogenures donnent des solides peu solubles par 
reaction avec les ions argent (I) ou plomb (II) (doc. 29). 



Doc. 29 Equations des reactions de 
precipitations. 




Evolution de quelques proprietes 
atomiques 



5.1 • Energie d'ionisation 



(*) Une definition thennodynamique plus 
precise sera donnee chapitre 15 § 8.1.1. 

V 



C N 

Un atome M gazeux est libre de toute 
interaction. 

V / 



5.1.1. Energie de premiere ionisation 



L’ energie de premiere ionisation* 1 est l’energie minimale qu’il faut fournir 
a l’atome gazeux dans son etat fondamental pour lui arracher un electron. 
Elle correspond a l’energie E\\ mise en jeu lors du processus : 

M( g) M + (g) + e-(g) E\i = E(M + (g)) - E(M (g)) 
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f ! \ 

E \ i peut s’exprimer en eV : elle designe 

alors l’energie necessaire pour ioniser 
un atome M ; elle est meme parfois indi- 
quee en eV . atome -1 . 

Elle peut aussi s'exprimer en kJ.mol -1 et 
designe alors l’energie necessaire pour 
ioniser une mole d’atomes M. 

1,00 eV correspond a 96,5 kJ.mol -1 
v / 



Elle peut se determiner experimentalement et correspond a l’energie a fournir a 
l’atome gazeux pour enlever un electron de la derniere sous-couche occupee dans 
le cortege electronique de l’atome et envoyer cet electron a l’infini et sans energie 
cinetique. Sa valeur depend done de l’energie de la sous-couche mise en jeu. 

Le document 30 ci-dessous presente 1’evolution de l’energie de premiere ionisa- 
tion des atomes des differents elements chimiques en fonction de leur numero 
atomique. 



Doc. 30 Energie de premiere ioni- 
sation des atomes en fonction de leur 
numero atomique. 



E n (eV) 




Par definition : En =E (M + ) - E ( M ). 

Comme E u > 0, EM + ) > E(M), 

Le cation isole est toujours moins stable 
que l’atome isole. 

V 



On constate que : 

• L’energie de premiere ionisation est toujours positive. Elle est d’autant plus 
grande que l’electron arrache est plus fortement lie au noyau. 

• L’energie de premiere ionisation evolue de facon periodique : elle augmente 
de la gauche vers la droite au cours d’une meme periode et du bas vers le 
haut dans une colonne. 




■ Les energies d’ionisation des atomes des gaz nobles sont les plus elevees, ce qui 
est en accord avec leur grande stabilite et traduit le fait que leurs electrons de valence 
sont tres fortement lies a leur noyau. Viennent ensuite les energies de premiere ioni- 
sation des atomes d’halogenes. 

Les atomes qui presentent la plus faible energie de premiere ionisation sont les 
alcalins, cela traduit le fait que leur unique electron de valence est assez faiblement 
lie a leur noyau et que son arrachement conduit a un ion de structure electronique 
stable puisqu’ analogue a celle d’un gaz noble. Ce resultat peut etre relie a leur 
grande reactivite. 



■ La diminution de l’energie de premiere ionisation lorsqu’on descend dans une 
colonne de la classification montre que l’electron arrache, qui occupe toujours le 
meme type de sous-couche au sein d’une colonne, est de moins en moins lie au 
noyau. L’energie de la sous-couche de valence mise en jeu est done de moins en 
moins basse au fur et a mesure que son nombre quantique principal augmente. 



■ Le sens devolution au sein d’une periode comporte des irregularites. L’irregularite, 
qui existe toujours entre les elements des colonnes 2 et ceux des colonnes 13 
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a) 



N+ 2/4 _f 

t 

N 2p 3 



4 - 




b) 



0+2/4 

t 




O 2/4 



4 - 

4 - 




Doc.31 La stabilisation particuliere 
due a la sous-couche 2 p a demi rem- 
plie est perdue lors de Lionisation 
de l’atome d’ azote ( \s 2 2p 2 p 2 ) (a) et 
gagnee lors de celle de l’oxygene 
( 142,4/4) (b) : il faut fournir moms 
d’energie pour ioniser ce dernier. 



Doc. 32 Energies des premiere, ► 
deuxieme et troisieme ionisations 
des elements des quatre premieres 
periodes de la classification perio- 
dique. 

Les maxima reperes sur les divers tra- 
ces correspondent a 1’ionisation d’une 
particule ayant la configuration d’un 
gaz noble : gaz noble lui-meme pour 
la premiere ionisation, cation alcalin 
M + pour la seconde et cation alcalino- 
terreux M 2+ pour la troisieme. 



Pour Patome de carbone de configura- 
tion 1.4 2 4 2 p 2 , les energies d’ionisa- 
tion successives (en MJ.mol -1 ) sont : 

£,1 = 1,09 Ep = 2,35 
£ l3 = 4,62 £ l4 = 6,23 

£ l5 = 37,8 £ i6 = 47,3 

V 

Doc. 33 Les electrons successive- 
ment arraches sont de plus en plus 
lies au noyau. Les energies de cin- 
quieme et sixieme ionisation, qui 
correspondent a l’arrachement des 
electrons de cceur, sont beaucoup 
plus elevees que les precedentes. 



(passage du bloc s au bloc p ) correspond au fait que l’ionisation resulte du depart 
d’un electron d’une sous-couche ns pour les premiers et d’une sous-couche np, 
energetiquement moins stable, pour les seconds. 

Une autre anomalie se rencontre entre les elements de la colonne 15 et ceux de la 
colonne 16. Elle peut s’interpreter par la stabilisation particuliere des sous-couches 
a demi remplies (doc. 31). II faut done fournir moins d’energie pour arracher un 
electron externe a l’atome d’oxygene qu’a l’atome d’azote. 

5.1.2. Autres ionisations 

A part l’hydrogene, tous les atomes possedent un nombre d ’electrons superieur a 
un ; il est done possible de leur arracher plus d’un electron ; on definit alors des 
energies d’ionisations successives. 

On definit l’energie de seconde ionisation E ,2 pour le processus : 

M + (g) M 2+ ( g) + e~ E i2 = E(M 2+ )-E(M + ) 

L’energie de troisieme ionisation E ,3 pour : 

M 1+ ( g) ► M 3+ ( g) + e- Ep=E (M 3+ ) - E (M 2+ ) 



Le document 32 presente 1’evolution des energies de premiere, seconde et troisieme 
ionisation des elements des quatre premieres periodes de la classification perio- 
dique. 

I £,„ (MJ . moL 1 ) 



[He] 




Ces energies d’ionisation ont egalement des variations periodiques. Pour un atome 
donne, les energies d’ionisation successives sont toujours positives et augmentent 
au fur et a rnesure que le nombre d’electrons arraches s’accroit (doc. 33). 

Pour s’entrainer : ex. 15, 16 et 17) 

5.2 • Energie d'attachement et affinite electroniques 

5.2.1. Premier attachement electronique 

L’energie de premier attachement electronique d’un atome M est 
l’energie E att mise en jeu pour apporter a cet atome gazeux un electron 
supplementaire selon le processus : 

M(g) + e- M-( g) E atn =E(M-(g))-E(M(g)) 



A l’inverse de l’energie de premiere ionisation, e’est une grandeur tres difficile a 
mesurer. En general, e’est une grandeur negative, ce qui signifie que la reaction est 
exothermique (cf. chapitre 15 § 5.1.2). 



23 
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Par definition : 

E mi =E{M~)-E{M) 

• Si £ att ! < 0, soit E(M~) < £(M), 
l'anion isole est plus stable que Patome 
isole. 

• Si £ att \ > 0, soit E(M~) > E(M), 
l’anion isole est moins stable que Patome 
isole. 

V 

Une definition thermodynamique plus 

precise sera donnee au chapitre 15 § 8. 1. 2. 

V 



Doc. 34 Energies de premier atta- ► 
chement electronique E att i 
(kj.mol ') des atomes en fonction 
de leur numero atomique. 



( 9 ) 

He : Is 2 

Ne : ls 2 2s 2 2p 6 

Ar: [Ne] 3s 2 3p 6 

Kr: [Ar] 3d 10 4i 2 4p 6 

Xe : [Kr] 4d w 5s 2 5p 6 

Be, Mg, Ca, Sr, Ba : [gaz noble] ns 2 

Zn : [Ar] 3d 10 4,s 2 

Cd : [Kr] 4d 10 5s 2 

v J 

Doc. 35 Configurations electro- 
niques des atomes dont Penergie de 
premier attachement electronique est 
positive. 

a) N-2p4 -tf 4- 4- 
t 

N 2p 3 




I 

C- 2p3 

Doc. 36 Lors de la fixation d’un 
electron, la stabilisation particuliere 
due a la sous couche 2p a demi rem- 
plie est perdue par l’atome d’ azote 
( 1 s 2 2s 2 p 3 ) (a) et gagnee par celui de 
carbone (ls 2 2s 2 2p 2 ) (b) : cette fixa- 
tion libere de Penergie pour le car- 
bone. 



On definit egalement Paffinite electronique A.E. qui correspond a Penergie mise 
en jeu dans le processus inverse de celui d’attachement d’un electron : 




L’ evolution de la premiere energie d’attachement electronique dans la classifica- 
tion periodique est plus difficile a interpreter que celle de Penergie de premiere 
ionisation. 

■ On peut constater sur le document 34 que les elements helium, beryllium, neon, 
magnesium, argon, calcium, zinc, krypton ont des energies de premier attachement 
electronique positives ou nulles. Toutes les sous-couches des atomes de ces ele- 
ments sont saturees (doc. 35). L’ electron supplementaire doit alors se placer sur un 
niveau d’energie superieure, de sorte que l’anion forme sera moins stable que 
Patome correspondant. 

■ L’energie de premier attachement electronique des elements du bloc p devient 
de plus en plus negative lorsqu’on passe de la treizieme a la dix-septieme colonne : 
cette diminution est due a la diminution de Penergie des niveaux np correspon- 
dants. 

■ Les elements dont les energies de premier attachement electronique sont les 
plus negatives sont les halogenes. En effet, en captant un electron, ils acquierent la 
structure electronique particulierement stable du gaz noble qui les suit. 

Une irregularite dans le sens global d’evolution peut etre observee entre les colonnes 
14 et 15. Elle est due a la stabilisation particuliere des sous-couches a demi 
remplies (doc. 36). 

$ )Pour s’entrainer : ex. 18 ) 

5.2.2. Attachements electroniques successifs 

D’autres electrons peuvent, eventuellement, etre ensuite captes par l’anion M~ 
obtenu lors du premier attachement electronique : 

M- (g) + e- ► M 2 - (g) £ att 2 = E(M 2 -) -E(M~) 

M 2 - (g) + e- M 3 - (g) £ att 3 = £(M 3 -) -E(M 2 ~) 




2 
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Les energies d’attachement electronique E att ,• pour i > 1 sont toujours des 
grandeurs positives par suite de la repulsion coulombienne entre l’anion et 
l’electron que l’on veut lui attacher. 

Ainsi pour Poxy gene : 

0(g) + ► 0-(g) £ att i = - 141 kJ . mol -1 

CT(g) + e- >- 0 2 -(g) E. dU 2 = + 85 1 kJ . mor 1 

0(g) +2er ► 0 2 “(g) E M = E attl + £ a tt 2 = + 710kJ.mor 1 

5.3 • Electronegativite 



L’electronegativite est une grandeur relative qui traduit l’aptitude d’un 
atome B a attirer vers lui le doublet electronique qui l’associe a un autre 
atome A. 



Plusieurs methodes ont ete proposees pour determiner cette grandeur. Aussi dispose- 
t-on de plusieurs echelles d’electronegativite. Les valeurs numeriques des constantes 
qu’elles font intervenir peuvent etre ajustees pour que chaque element ait une elec- 
tronegativite du meme ordre de grandeur dans les differentes echelles (doc. 37). 



1 



18 





1 H 






— 


= echelle de Mulliken 




















2 He 


1 


XM-2.21 

XP :2,20 




















13 


14 


15 


16 


17 


3,0 




"*~2 




/CP 




















2 


3 Li 

0,84 

0,98 


4 Be 

1,40 

1,57 






















5 B 

1,93 

2,04 


6 C 

2,48 

2,55 


7 N 

2,33 

3,04 


8 0 

3,17 

3,44 


9 F 

3,90 

3,98 


%e 


3 


U Na 

0,74 

0,93 


% g 

1,17 

1,31 


3 


4 


5 


6 


7 


8 


9 


10 


n 


12 


13 A1 

1,64 

1,61 


14 Si 

2,25 

1,93 


15 p 

1,84 

2,19 


16 s 

2,28 

2,58 


17 C1 

2,95 

3,16 


18 Ar 




19 K 


20 Ca 


21 Sc 


22 Ti 


23 y 


24 Cr 


25 Mn 


26 Fe 


27 Co 


28 Ni 


29 Cu 


30 Zn 


31 Ga 


32 Ge 


33 As 


34 Se 


35 Br 


36 Kr 


4 


0,77 


0,99 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


1,36 


1,49 


1,82 


2,50 


1,59 


2,18 


2,62 


_ 




0,82 


1,00 


1,36 


1,54 


1,63 


1,66 


1,55 


1,83 


1,88 


1,91 


1,90 


1,65 


1,81 


2,01 


2,18 


2,55 


2,96 






37 Rb 


38 Sr 


39 Y 


40 Zr 


41 Nb 


42 Mo 


43 Tc 


44 Ru 


45 Rh 


46 Pd 


47 Ag 


48 Cd 


49 In 


50 Sn 


51 Sb 


32 Te 


53 j 


54 Xe 


5 


0,50 


0,85 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


1,57 


2,44 


1,46 


2,08 


2,52 


_ 




0,82 


0,95 


1,22 


1,33 


1,64 


2,16 


1,92 


2,18 


2,28 


2,20 


1,93 


1,69 


1,78 


1,80 


2,05 


2,09 


2,66 






55 Cs 


56 Ba 


57 La 


72 Hf 


73 Ta 


74 w 


73 Re 


76 0s 


77 Ir 


78 Pt 


79 Au 


8 °Hg 


81 Tl 


82 Pb 


83 Bi 


84 Po 


83 At 


86 Rn 


6 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 


_ 




0,79 


0,89 


1,10 


1,29 


1,50 


2,26 


1,94 


2,18 


2,20 


2,28 


2,54 


2,00 


1,62 


1,87 


2,02 


2,0 


2,2 


- 


7 


S7 Fr 

0,7 


88 Ra 

0,9 


89 Ac 

U 

































Doc. 37 Electronegativites des elements. Xm - echelle de Mulliken ; X\> = echelle de Pauling. 

Les valeurs de l’electronegativite de Mulliken ont ete ajustees pour avoir des valeurs du meme ordre de grandeur que 
celles de P echelle de Pauling. 
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■ Echelle de Mulliken 

L’electronegativite X\i ( X ) d’un element X a ete definie par R. Mulliken comme la 
moyenne arithmetique de l’energie de premiere ionisation E n et de l’affinite elec- 
tronique A.E. : 




(*) Pour un meme element, on peut ren- 
contrer des valeurs differentes pour 
l’electronegativite de Mulliken. 

Ainsi, pour l'oxygene : 

- la definition originelle conduit a 
Xm(O) = 7,53 ; 

- une valeur ajustee pour etre du meme 
ordre de grandeur que celle de Pauling 
conduit a Xm(O) = 3,17. 

Cependant dans les deux echelles, les 
relations d’ordre entre les electronegati- 

vites sont conservees. 

V 



( ! 

Dans l’echelle de Pauling, la difference 

d’electronegativite entre deux elements 

A etB : 

AZ P = Xp(A)-Z P (B) 
depend des energies de dissociation D,- ; 
des molecules diatomiques correspon- 
dantes : 

I A& | = kp ■ <J d m - y D m . D bb 

lorsque les Djj sont en kJ . moL 1 . 

v 




Doc. 38 L’electronegativite des gaz 
nobles n’est pas definie dans 
l’echelle de Pauling puisqu’on ne 
connait pas de molecules diato- 
miques de gaz nobles. 




L’electronegativite est une grandeur sans dimension, la constante A'm s’exprime 
done en eV^ 1 si l’energie de premiere ionisation E[\ et l’affinite electronique A.E. 
sont exprimees en eV. A l’origine, R. Mulliken a propose A'm = 1 eV -1 * "*. 
L’electronegativite de Mulliken d’un element peut etre reliee a l’aptitude des atomes 
correspondants a ceder ou capter des electrons, et done au caractere reducteur ou 
oxydant de ces atomes. 

• Un atome au caractere reducteur marque : 

- cede facilement un electron, ce qui se traduit par une energie de premiere ioni- 
sation faible ; 

- n’accepte pas facilement un electron excedentaire, ce qui se traduit par une 
energie de premier attachement electronique positive ou nulle, et done une affinite 
electronique negative ou nulle. 

L’electronegativite de Mulliken de cet atome est done faible. 

• Un atome au caractere oxydant marque : 

- ne cede pas facilement un electron, ce qui se traduit par une energie de premiere 
ionisation elevee ; 

- accepte facilement un electron excedentaire, ce qui se traduit par une energie de 
premier attachement electronique negative, et done une affinite electronique posi- 
tive. 

L’electronegativite de Mulliken de cet atome est done elevee. 

■ Echelle de Pauling 

L. Pauling a exprime l’electronegativite a partir des proprietes energetiques des 
molecules diatomiques. Son modele repose sur la connaissance de leurs energies 
de dissociation, l’energie de dissociation D,\is d’une molecule heteronucleaire AB 
etant superieure aux energies de dissociation D,\/\ et Dgg des molecules homonu- 
cleaires A2 et Bo. 

L’echelle de Pauling est la plus couramment utilisee par les chimistes. 

■ Evolution de l’electronegativite dans la classification 

Les variations de l’electronegativite dans la classification periodique sont tres 
semblables quelle que soit l’echelle utilisee {doc. 38) : 



L’electronegativite croit lorsqu’on se deplace de la gauche vers la droite et 
du bas vers le haut de la classification periodique. 



Le fluor est l’element le plus electronegatif et le cesium le moins electronegatif. 
Bien qu’elle ne soit determinee qu’empiriquement, l’electronegativite constitue 
une notion fondamentale en chimie, en particulier pour l’etude de la reactivite des 
composes. Son influence sur la liaison chimique sera etudiee ulterieurement. 
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■ ■ Les nombres quantiques 



L’etat d’un electron est done defini par un quadruplet : («, £, nif, m s ) 

• n est appele nombre quantique principal : n G f^J* 

• £ est appele nombre quantique secondaire ou azimutal :t?GN*etO=£^’ :: S«-l 

• est appele nombre quantique magnetique : w/ G Z et - £ mf *£ + £ 



■ est appele nombre quantique magnetique de spin. Pour un electron : m s = + — ou m s = 



1 
2 ' 



mm Energie d un atome 



Les electrons d’un atome se repartissent sur des niveaux d’energie caracterises par le doublet (n, £). Chaque niveau 
d’energie de doublet (n, £) correspond a 2£ + 1 orbitales atomiques, chacune de ces orbitales atomiques etant 
caracterisee par le triplet ( n , £, mf). 



doublet ( n , £) 


n, 0 


n , 1 


n , 2 


n , 3 


niveau d’energie 


ns 


np 


nd 


nf 


nombre d’orbitales atomiques 


i 


3 


5 


7 



Les niveaux d’energie np (ou nd ou nf) correspondant a plusieurs orbitales atomiques, sont dits degeneres. 

L’ energie electronique d’un atome est la somme des energies de ses differents electrons ; elle ne peut prendre que 
certaines valeurs bien determinees : elle est quantifiee. 

• L’etat de plus basse energie de l’atome est son etat fondamental ; e’est l’etat le plus stable. Les etats d’energie 
superieure sont dits excites. 

• La desexcitation d’un atome d’un niveau d’energie E vers un niveau d’energie E ’ s’accompagne de remission 
d’un photon de frequence v et de longueur d’onde dans le vide A telle que : 

h.v= Je^=E-E’ 

A 

ou h est la constante de Planck et c la celerite de la lumiere dans le vide. 

■ ■ Configuration electronique 

• Etablir la configuration d’un atome ou d’un ion monoatomique dans un etat donne consiste a indiquer la 
repartition, dans cet etat, de ses electrons dans les differentes sous-couches 1 v, 2s, 2 p, ... Le nombre d’electrons 
dans chaque sous-couche etant note en exposant. 

• Principe de Pauli : dans un edifice monoatomique, deux electrons ne peuvent avoir leurs quatre nombres 
quantiques (n, £, mp m s ) identiques. 

Une couche de nombre quantique principal n contient au maximum 2n 2 electrons ; soit deux pour une couche ns, 
six pour une couche np, dix pour une couche nd et quatorze pour une couche nf. 

• Regie de Klechkowski : dans un atome polyelectronique (ou dans un anion), l’ordre du remplissage des sous- 
couches (caracterisees par les nombres quantiques n et £) est celui pour lequel la somme (n + £) croit. Quand deux 
sous-couches differentes ont la meme valeur pour la somme (« + /), la sous-couche qui est occupee la premiere 
est celle dont le nombre quantique principal n est le plus petit. 

Lorsque, dans un atome, la derniere sous-couche occupee est une sous-couche (n - 1) d ou (n - 2)f, ce sont les 
electrons ns qui sont arraches les premiers lors de l’obtention du cation correspondant. 

• Regie de Hund : quand un niveau d’energie est degenere et que le nombre d’electrons n’est pas suffisant pour 
saturer ce niveau, l’etat de plus basse energie est obtenu en utilisant le maximum d’orbitales atomiques, les spins 
des electrons non apparies etant paralleles, 
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• Les electrons de valence sont ceux dont le nombre quantique principal est le plus eleve ou ceux qui appartien- 
nent a des sous-couches en cours de remplissage. Les electrons de Latome qui ne sont pas de valence sont des 
electrons de casur. 

• Un atome ou un edifice polyatomique qui possede des electrons celibataires, c’est-a-dire non apparies, est 
paramagnetique ; dans le cas contraire, il est diamagnetique. 

Classification periodique des elements 

• Le nombre de protons que contient un noyau est appele numero atomique et note Z. Le nombre de nucleons 
(protons et neutrons) que contient un noyau est appele nombre de masse et note A. C’est le numero atomique qui 
caracterise un element chimique. 

• Les elements chimiques sont ranges de la gauche vers la droite dans le tableau periodique par numero atomique 
croissant. 

Chaque ligne du tableau, appelee periode, commence avec le remplissage de la sous-couche ns et finit, pour n > 1, 
avec le remplissage de la sous-couche np. Le dernier element correspondant est un gaz noble. Sa configuration 
electronique permet d’ecrire la configuration de cceur des atomes des elements de la periode suivante. 

• Les atomes des elements appartenant a une meme colonne du tableau periodique ont la meme configuration 
electronique de valence. Ils ont done les memes proprietes chimiques et constituent une famille chimique. 
La premiere colonne, en excluant l’hydrogene, rassemble les elements alcalins. 

La dix-septieme colonne rassemble les halogenes et la dix-huitieme les gaz nobles. 

• Le bloc s correspond au remplissage des sous-couches ns (colonnes 1 et 2), le bloc d celui des sous-couches 
(n - 1) d (colonnes 3 a 12), le bloc p celui des sous-couches np (colonnes 13 a 18) et le bloc/celui des sous-couches 
(n-2)/: le bloc/ est constitue par les deux lignes situees sous le tableau. 

hi Proprietes atomiques 

• L’energie de premiere ionisation E ,■ / est l’energie minimale necessaire pour arracher un electron a un atome 
gazeux dans son etat fondamental : 



le haut dans une colonne ; elle est toujours positive. 

• L’energie de premier attachement electronique E alt / est l’energie mise en jeu pour attacher un electron a un 
atome gazeux : 



M{ g) 



M + (g) + e 



L’energie de premiere ionisation augmente de la gauche vers la droite au sein d’une meme periode et du bas vers 



M( g) + e M (g) E att i 

• L’affinite electronique A.E. est l’opposee de l’energie de premier attachement electronique : 

A.E. = - E. m | 



Elle est souvent positive, en particulier pour les halogenes. 

• L’electronegativite est une grandeur relative sans dimension qui determine 1’ aptitude d’un atome a attirer a lui 
le doublet electronique qui le lie a un autre atome. 

Elle peut etre definie de differentes manieres. Selon Mulliken : 




avec A’m = 1 eV 1 a l’origine, mais A’m peut prendre d’autres valeurs pour ajuster l’echelle des Xm a d’autres echelles 
d ’ electronegativite . 

Elle augmente de la gauche vers la droite et du bas vers le haut dans le tableau periodique. 
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Exercices 




Applications directes du cours 



ft Degenerescence des niveaux d'energie 

1 • Combien y a-t-il, pour un electron d’un atome polyelec- 
tronique, de niveaux d’energie de nombre quantique princi- 
pal n = 4 ? 

2 • Quels sont, parmi ces niveaux d’energie, ceux qui sont 
degeneres ? Citer les orbitales atomiques qui leur corres- 
pondent en precisant les triplets de nombres quantiques qui 
les definissent. 

Etat d'un electron 

Des quadruplets pouvant definir 1’etat d’un electron dans un 
atome sont donnes ci-dessous : 

(5,0,0, 1/2) ; (2,1,2,- 1/2) ; (2, 2, 2,1/2) ; (3 - 1,1,- 1/2) ; 
(4,1,- 1- 1/2) ; (4,2,2, 1) ; (5,2,2,- 1/2) ; (7,3 - 2,0) ; 
(8,1,- 1,1/2) ; (8,4,0,- 1/2). 

1 • Parmi ces quadruplets, quels sont ceux qui sont impos- 
sibles ? Preciser la raison de cette impossibilite. 

2 • Donner les symboles des orbitales atomiques corres- 
pondant aux quadruplets possibles. 

3 • Un electron occupe une orbitale atomique 5/. Par quels 
quadruplets, cet electron peut-il etre decrit ? 

0 Spectre d'emission de I'atome 
d'hydrogene 

Le spectre d’emission de I’atome d’hydrogene est un spectre 
discontinu constitue de series de raies. Chaque serie est consti- 
tuee par les raies d’emission correspondant aux differentes 
desexcitations possibles vers un niveau d’energie donne. Les 
niveaux d’energie de I’atome d’hydrogene dependent du 
nombre quantique principal n par la relation, 

exprimee en electron volt (eV) : E n = — . 

rr 

1 • A quel etat de I’atome correspond le niveau n — » °° ? 

2 • La serie de Balmer correspond aux desexcitations vers le 
niveau n = 2. Quelles sont les raies de cette serie qui appar- 
tiennent au domaine visible ? Determiner leur longueur d’onde 
dans le vide. 

3 • Dans une serie, la raie d’emission ayant la plus petite lon- 
gueur d’onde dans le vide est appelee raie limite. A quelle 
desexcitation correspond-elle dans la serie de Balmer ? 
Determiner sa longueur d’onde dans le vide. A quel domaine 
des ondes electromagnetiques appartient-elle ? 

Donnees : h = 6,626. 10^ 34 J.s ; c = 3,00. 10 8 m.s -1 ; 

1,00 eV = 1,60.10" 19 J. 




Serie de Paschen 



Le spectre d’emission de I’atome d’hydrogene est un spectre 
discontinu constitue de series de raies. Chaque serie est consti- 
tute par les raies d’emission correspondant aux differentes 
desexcitations possibles vers un niveau d’energie donne. 
Chaque niveau d’energie de I’atome d’hydrogene depend du 
nombre quantique principal n et est donne par la relation, 

exprimee en electron volt (e V) : E n = - . 

n 2 

Dans une serie, la raie d ’emission ayant la plus petite lon- 
gueur d’onde dans le vide est appelee raie limite. La longueur 
d’onde dans le vide de la raie limite de la serie de Paschen 
vaut Ai; m = 820 nm. 

A quel domaine des ondes electromagnetiques appartient-elle ? 
Quel est le nombre quantique principal qui definit le niveau 
d’energie vers lequel ont lieu toutes les desexcitations dans 
cette serie ? SOS 

Donnees : h = 6,626. 10^ 34 J.s ; c = 3,00. 10 8 m.s -1 ; 

1,00 eV = 1 ,60.10 19 J. 

SOS : La longueur d’onde du rayonnement ends et la diffe- 
rence d'energie entre les niveaux mis enjeu sont inversement 
proportionnelles. 

& Spectre de Non helium(l) 

L’helium a pour numero atomique Z = 2. 



1 • Combien d’ electrons possede l’ion He + ? 

Le spectre d’emission de l’ion He + est un spectre discontinu 
constitue de series de raies. Les niveaux d’energie de Lion 
He + dependent du nombre quantique principal n 



par la relation : E n = 
principal. 




ou n est le nombre quantique 



La desexcitation du niveau d’energie Ei vers le niveau 
d'energie E\ de Lion He + s’accompagne de remission d’une 
radiation de longueur d’onde A = 30,378 nm. 

2 • A quel domaine d’onde electromagnetique cette longueur 
d’onde correspond-elle ? 

3 • Determiner la valeur de l’energie E en eV 

4 • La comparer a la valeur correspondante pour I'atome 
d’hydrogene : 13,6 eV. Commenter. 

Donnees : h = 6,626. 10” 34 J.s ; c = 3,00. 10 8 m.s -1 ; 

1,00 eV = 1,60.10~ 19 J. 

ft Configurations electroniques 
de I'atome de fluor 

1 • Etablir la configuration electronique de I’atome de fluor 
(Z = 9) a l’etat fondamental. 
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Exercices 



f 



2 • Soit un atome de fluor de formule electronique 
Is 2 2 s 2 2p 4 3s 1 ; comparer qualitativement son energie a celle 
de l’atome de fluor a l’etat fondamental. 

( | Configurations electroniques 
de I'atome de nickel 

On propose differentes configurations electroniques pour l’atome 
de nickel (Z = 28) : 

a. Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d w 4s° \ 

b. Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 8 3d 6 4s 2 ; 

c. Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d* 4s 2 ; 

d. Is 2 2s 2 2 p b 3 s 2 3 p 6 3d 6 4s 2 4 p 2 . 

Parmi ces configurations : 

1 • Quelle est celle qui ne respecte pas le principe de Pauli ? 

2 • Quelle est celle qui represente P atome de nickel a l’etat 
fondamental ? Preciser, si necessaire, le nombre d’electrons 
celibataires. 

3 • Quelle est celle qui ne comporte aucun electron celibataire ? 

4 • Classer, par ordre d’energie croissante, les differentes confi- 
gurations. 

Q Niveaux d'energie degeneres 



On donne ci-dessous differentes distributions des electrons 
dans une configuration electronique en np 3 : 



4L + - 




4f -f 


‘4- + 4- 



1 • Quelle distribution est impossible ? 

2 • Quelle distribution correspond a l’etat fondamental ? 

3 • Sachant que le fait d’apparier des electrons necessite de 
l’energie, quelle est la distribution d’energie maximale ? 

Q Configurations electroniques 

1 • Determiner les configurations dans leur etat fondamen- 
tal des atomes de : 

a. selenium Se (Z = 34), ; 

b. iridium Ir (Z = 77) ; 

c. fermium Fm (Z = 100). 

2 • Preciser la repartition des electrons dans les sous-couches 
non saturees. 

3 • Quels sont les atomes qui sont paramagnetiques ? SOS 
SOS : Revoir le paragraphe 3 . 4 . 3 . 



f[i) Ecriture de configurations electroniques 

1 • Etablir la configuration electronique, dans leur etat 
fondamental, des atomes de : 

a. calcium Ca (Z = 20) ; 

b. yttrium Y (Z = 39), ; 

c. neodyme Nd (Z = 60) ; 

d. radium Ra (Z = 88). 

2 • Representer cette configuration a l’aide des electrons de 
coeur correspondant a un gaz noble. 

3 • Quels sont les electrons de valence de ces atomes ? 

0 Configurations electroniques d'ions 

1 • Etablir la configuration electronique, dans leur etat 
fondamental, des anions suivants : 

a) oxyde O 2 (Z = 8) ; b) chlorure Cl (Z = 17) ; c) As (Z = 33). 

2 • Etablir la configuration electronique, dans leur etat 
fondamental, des cations suivants : 

a. Al 3+ (Z = 13) ; b. Ni 2+ (Z = 28) ; c. Pm 2+ (Z = 61). 

® De la configuration a la classification 

1 • Etablir la configuration electronique, dans leur etat 
fondamental, des atomes suivants : 

a. silicium Si (Z = 14) ; b. manganese Mn (Z = 25) ; 

c. rubidium Rb (Z = 37) ; d. mercure Hg (Z = 80). 

2 • En deduire leur position dans la classification periodique. 

® De la classification a la configuration 

1 • Le soufre appartient a la troisieme periode et a la seizieme 
colonne. En deduire la configuration electronique de ses 
atomes dans leur etat fondamental. 

2 • Le cobalt appartient a la quatrieme periode et a la neu- 
vieme colonne. En deduire la configuration electronique de 
ses atomes dans leur etat fondamental. 

3 • L’antimoine appartient a la cinquieme periode et a la quin- 
zieme colonne. En deduire la configuration electronique de 
ses atomes dans leur etat fondamental. 

Place dans la classification 

Un des derniers elements synthetises par les physiciens 
nucleates appartient a la famille des gaz nobles. 

1 • Dans quelle colonne doit-on le placer ? 

2 • II appartient a la septieme periode. En deduire la confi- 
guration electronique de ses atomes dans leur etat fonda- 
mental. 




3i 




Classification periodique des elements 



© Ionisation 

1 • Indiquer dans quelle colonne se trouvent les elements des 
seconde et troisieme periodes de la classification periodique 
qui donnent le plus facilement des ions M~ + . 

2 • Donner la raison pour laquelle les energies de premiere 
ionisation des metaux de transition de la quatrieme periode 
sont tres voisines. 

3 • Determiner l’energie necessaire, en eV et en J, pour obte- 
nir l’ion N 3+ , sachant que les energies d’ionisation de l’azote 
sont£ ix = 14,54 eV, E i2 = 24,39 eV, £ i3 = 47,26 eV. 

4 • Choisir, en justifiant la reponse, l’espece qui a l’energie 
de premiere ionisation la plus grande : 

a. B ou C b. N ou P c. F ou Na 

d. A1 ou Al + e. K+ ou Ca + f. N ou O 

© Energie de premiere ionisation 



On donne les valeurs des energies de premiere ionisation 
(exprimees en eV) des elements de la troisieme periode : 



element 


Na 


Mg 


A1 


Si 


P 


S 


Cl 


Ar 


En(eV) 


5,14 


7,65 


5,99 


8,15 


10,49 


10,36 


12,97 


15,74 



Justifier brievement F evolution de ces valeurs ; expliquer les 
particularites presentees par raluminium et le soufre. 



0 Evolution 

1 • Le calcium est le troisieme element de la famille des alca- 
lino-terreux. Quel est son numero atomique ? Justifier. Quelle 
est sa configuration electronique a l’etat fondamental ? Sous 
quelle forme ionique le rencontre-t-on habituellement ? SOS 



2 • On donne les valeurs des energies de premiere ionisation 
pour les elements de la colonne du calcium. 



element 


Be 


Mg 


Ca 


Sr 


Ba 


E a (eV) 


9,32 


7,64 


6,11 


5,69 


5,21 



Commenter 1’evolution de ces valeurs. 



SOS : Les alcalino-terreux correspondent d la seconde colonne 
de la classification. Le beryllium en est cependant exclu. 

(D’apres Concours ENS) 



IfTfr Attachement et affinite electroniques 

1 • Expliquer, a l’aide de leur structure electronique, pour- 
quoi F affinite electronique du soufre (Z =16) est inferieure 
a celle du chlore (Z = 17). 




2 • Expliquer pourquoi les energies d’ attachement electro- 
nique du beryllium (Z = 4), du magnesium (Z = 12) et du 
zinc (Z = 30 ) sont positives ou nulles. 




3 • Interpreter le fait que, dans une meme periode, les affi- 
nites electroniques des elements de la colonne 17 sont tou- 
jours tres superieures a celles de leurs homologues de la 
colonne 13. 



4 • Choisir, en justifiant la reponse dans chaque cas, l’espece 
dont l’energie d’attachement electronique est la plus basse : 
a. 0 ou F b. F ou Na c. O ou CL 

d. Na ou Ne e. Na ou Mg SOS 

SOS : Rechercher les atonies dont toutes les sous-couches 
sont saturees et revoir, si necessaire le paragraphe 5.2.2. 



Electronegativite 



On donne les energies de premiere ionisation et les energies 
d’attachement electronique des atomes de differents halogenes. 



halogene 


fluor 


chlore 


brome 


iode 


Z 


9 


17 


35 


53 


E it (eV) 


17,4 


13,0 


11,8 


10,5 


£ a tti(eV) 


-3,3 


-4,0 


-3,8 


-3,4 



1 • Rappeler la definition de l’electronegativite de Mulliken. 

2 • Calculer, puis comparer les electronegativites de Mulliken 
de ces differents halogenes. 

3 • Le resultat obtenu est-il en accord avec le sens d’evolu- 
tion global de l’electronegativite dans une colonne de la 
classification ? 



Utilisation des acquis 



© Etude de I'hydrogene atomique 



On a releve, en nm, les quatre longueurs d’onde les plus 
elevees des series de Balmer pour I’hydrogene (}H) et son 
isotope naturel le deuterium D (jH). 



Ah (nm) 


656,11 


486,01 


433,94 


410,07 


donnees a titre indicatif 


A d (nm) 


655,93 


485,88 


433,82 


409,96 


donnees pour le 1). 



La formule de Ritz donne l’expression de la longueur d’onde 
des raies de desexcitation en fonction des nombres quantiques 
definissant les niveaux d’energie mis en jeu dans la desexci- 
tation : 



— =R 
A 



1 



1 



| avec p > n et R, la constante de Rydberg. 

iE p- 

On rappelle que la serie de Balmer correspond a la desexci- 
tation de l’atome vers le niveau d’energie n = 2. 
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1 • Determiner la constante de Rydberg avec cinq chiffres 
significatifs pour le deuterium. On precisera la methode uti- 
lisee. 



2 • Citer un autre element appartenant a la meme colonne du 
tableau periodique. Donner son numero atomique et sa confi- 
guration. 



2 • En notant n le nombre quantique principal, determiner le 
nombre maximum d’electrons que peut contenir un niveau 
d’energie E n . 

3 • Definir l'affinite electronique A.E. de l’hydrogene en 
ecrivant 1’equation de la reaction associee. 

4 • Les tables donnent A.E. = 70 kj.mol '. Cette affinite, 
faible mais positive, limite la formation d’hydrures metal- 
liques aux elements dont l’energie d’ionisation est la plus 
faible dans chaque periode. Dans quelle colonne sont-ils 
situes ? 

© Spectroscopie 

Des atomes d’hydrogene a l’etat fondamental sont excites par 
un rayonnement U.V. de longueur d’onde 97,35 nm. 

1 • Quel est le nombre quantique principal n de l’etat ainsi 
obtenu ? Cet etat excite est-il degenere ? Quelles sont les 
orbitales atomiques correspondant a cet etat ? 

2 • Quelles sont les longueurs d’onde des differentes radia- 
tions que peuvent emettre ces atomes lorsqu’ils se desexci- 
tent ? 

3 • Quelle est l’energie necessaire pour ioniser un atome 
d’hydrogene ? SOS 

Donnees : h = 6,62. 10 -34 J.s ; c = 3,00. 10 8 m.s -1 ; 
1,00 eV = 1 ,60. 10 19 J. 

Energie des niveaux electroniques de l’atome d’hydrogene : 

£„(eV)=^CL6. 

n z 

SOS : Revoir, si necessaire le paragraphe 5 . 1 . 1 . 



Exception 

1 • Etablir, en utilisant la regie de Klechkowski, la configuration 
electronique de l’atome de chrome (Z = 24) a l’etat fondamental. 

2 • Sachant que les energies des O.A. 4,y et 3d sont quasiment 
egales, montrer que l’etat fondamental n’a pas la configuration 
electronique etablie au 1) et la rectifier. 

I/element azote 

1 • Donner la configuration electronique de l'atome d’azote 
dans son etat fondamental. 




3 • Le tableau ci-dessous regroupe les energies de premiere 
ionisation des elements de la periode de l’azote. Justifier la 
tendance generale et les anomalies observees. 



element 


Li 


Be 


B 


C 


N 


O 


F 


Ne 


E[ i (eV) 


5,4 


9,3 


8,3 


11,3 


14,5 


13,6 


17,4 


21,6 



® l/uranium 

La configuration electronique de l’atome d’uranium a l’etat 
fondamental est : 

Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 2 3d 10 4p 6 5s 2 4 d 10 5p 6 6s 2 4/' 14 
5d 10 6p 6 7.v 2 6p 6 7s 2 5/ 3 6 d l 

1 • Quelle est la regie de remplissage que ne respecte pas 
cette configuration ? 

2 • Un element est au degre d’oxydation.v lorsqu’il semble 
avoir formellement perdu x electrons. Expliquer pourquoi on 
trouve frequemment l’uranium au degre d’oxydation + VI. 

3 • D’autres elements donnent aussi des composes stables au 
degre d’oxydation + VI. Parmi ceux-ci, on trouve : 

a. Le soufi'e : donner le numero atomique du soufre et sa confi- 
guration electronique sachant qu’il donne des composes stables 
au degre d’oxydation + VI et qu’il se situe dans la classifi- 
cation entre le neon (Z (Ne) = 10) et l’argon 
(Z (Ar) = 18). 

b. Les elements de transition de la colonne 6 : chrome, 
molybdene, tungstene. Expliquer pourquoi ces elements 
donnent des composes stables au degre + VI en traitant 
uniquement le cas du chrome (Z (Cr) = 24). 

(D'apres Concours Mines, Ponts.) 

® I/element carbone 

1 • Donner la configuration electronique d’un atome de 
carbone (Z = 6). 

2 • Rappeler les equations des reactions relatives a l’atta- 
chement electronique et a la premiere ionisation de l’atome 
de carbone. Quel est le signe des energies mises en jeu dans 
chaque processus ? 

3 • Rappeler la definition de l’electronegativite d’un element 
dans l’echelle de Mulliken. Calculer celle du carbone. Par 
quel facteur faut-il diviser cette valeur pour retrouver la valeur 
de l’electronegativite dans l’echelle de Pauling, xp (C) = 2,52 ? 
Donnees : £ att \ (C) = - 1,3 eV. atome -1 ; 

E n (C)= 11,3 eV. atome -1 . 



^ L'element cuivre 

Le cuivre est l’element de numero atomique Z = 29. 

1 • a. Donner la configuration electronique attendue pour 
l’atome de cuivre d’apres les principes d’elaboration de la 
classification periodique. 

b. En fait, le cuivre presente une irregularite de structure. 
II est en 3d 10 45*. Proposer une explication. SOS 

2 • a. Prevoir la configuration electronique des ions cuivre 
(I) Cu + et cuivre (II) Cu 2+ . 

b. On donne les energies de premiere et seconde ionisation 
du cuivre, respectivement 7,7 eV et 20,2 eV. Commenter ces 
valeurs. 

SOS : Rechercher les sous-couches totalement ou a demi 
remplies. 

© L'element manganese 

1 • Donner la structure electronique fondamentale de l’atome 
de manganese (Z(Mn) = 25). 

2 • A quel bloc appartient cet element ? Pourquoi ? 

3 • Quels sont les degres d’oxydation accessibles au man- 
ganese ? Quels sont les plus stables a priori ? SOS 



4 • On donne les energies de troisieme ionisation de quelques 
elements de la periode du manganese : 



element 


Sc 


Ti 


V 


Cr 


Mn 


Fe 


Co 


Ni 


Cu 


E\} (eV) 


24,8 


27,5 


29,3 


31,0 


33,7 


30,6 


33,5 


35,2 


36,8 



On rappelle que l’energie de troisieme ionisation de l’espece 
M correspond a l’energie qu’il faut fournir pour arracher un 
electron a l’ion M 2+ . 

Commenter ces valeurs (evolution et irregularite). SOS 

(D'apres Concours Centrale-Supelec.) 

SOS : 3 • Un element est au degre d’oxydation x lorsqu’il 
semble avoir formellement perdu x electrons. 

4 • S’ interesser au type de sous-couche mis en jeu et a la 
repartition des electrons sur les differents niveaux d’energie 
orbitalaire. 

© Structures electroniques 

1 • Donner la structure electronique des atomes d’oxygene 
(Z = 8) et d’azote (Z = 7). 

Les energies de premiere et deuxieme ionisation (en elec- 
tronvolt) des elements de la deuxieme periode sont portees 
dans le tableau ci-apres. 



Classification periodique des elements 



element 


Li 


Be 


B 


C 


N 


0 


F 


Ne * 


Z 


3 


4 


5 


6 


7 


8 


9 


10 


En 


5,32 


9,32 


8,29 


11,26 


14,53 


13,62 


17,42 


21,56 


E i2 


75,63 


18,21 


25,15 


24,38 


29,60 


35,11 


34,97 


40,96 



2 • Rappeler la definition des energies d’ionisation d’un atome. 

3 • Les atomes de lithium, de bore et d’oxygene presentent 
des singularity pour les energies de deuxieme ionisation. 
Analyser les differences observees et proposer une interpre- 
tation dans chaque cas. SOS 

SOS : S’ interesser au type de sous-couche mis en jeu et 
a la repartition des electrons sur les differents niveaux d’ener- 
gie orbitalaire. 



Exercice en relation 
avec les travaux pratiques 



Evolution de quelques proprietes 
chimiques 

Le sodium (Z = 1 1), Laluminium (Z =13) et le soufre (Z = 16) 
sont des elements de la troisieme periode. 

1 • Determiner leur configuration electronique a l’etat fon- 
damental et en deduire leur place dans la classification. 

2 • Les combustions dans le dioxygene des corps simples 
correspondants (Na (s), A1 (s) et S (s)) conduisent respecti- 
vement a deux solides blancs, l’oxyde de disodium Na20, et 
le trioxyde de dialuminium, ou alumine, ALO3 et a un gaz 
irritant, le dioxyde de soufre SO2. 

Ecrire les equations de ces combustions. 

3 • L’oxyde de disodium se dissout facilement dans l’eau et 
la solution obtenue est basique ; le dioxyde de soufre est ega- 
lement soluble dans l’eau mais la solution obtenue est acide. 
On dit pour cela que l’oxyde de disodium est un oxyde basique 
et le dioxyde de soufre un oxyde acide. 

a. Comment doit-on proceder pour realiser ces tests ? 

b. Ecrire les equations de ces reactions. SOS 

4 • L’ alumine n’est pas soluble dans l’eau. Cependant, elle 
est soluble dans une solution d’acide chlorhydrique, 
H 3 0 + + Cl - , (avec formation d’ions aluminium (III) AL + ) et 
aussi dans une solution d’hydroxyde de sodium, Na + + HO - , 
(avec formation d’ions aluminate [Al(OH)4] - ). On dit pour 
cela que c’est un oxyde amphotere. Proposer une explication 
et ecrire les equations de ces reactions de dissolution. 

SOS : Les ions hydroxyde sont responsables du caractere 
basique de la premiere solution et les ions oxonium du carac- 
tere acide de la seconde. 
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Architecture 

moleculaire 



m mi 



• Decrire le modele de Lewis de 
la liaison covalente localisee et 
connaitre ses caracteristiques : 
longueur et energie de liaison, 
moment dipolaire. 

• Connaitre la regie de l’octet et 
ses limites. Savoir l’utiliser. 

• Savoir etablir la representation 
de Lewis d’un edifice polyato- 
mique. 

• Connaitre la methode de la 
mesomerie et savoir reconnaitre 
le caractere localise ou deloca- 
lise d’une liaison. 

• Savoir prevoir la structure 
geometrique des composes 
polyatomiques par la methode 
V.S.E.P.R. et en deduire leur 
eventuel caractere polaire. 



INTRODUCTION^ 

Z es assemblages polyatomiques resultent d’un 
equilibre entre divers facteurs : nombre et taille 
des atomes (ou des ions) constituant I’entite de base, 
liaisons chimiques qui les associent entre eux. 

La premiere explication raisonnee de la liaison chi- 
mique dans les composes moleculaires a ete proposee 
par G. Lewis au travers du modele de la liaison cova- 
lente et de la regie de I’octet. 

Les fondements de ce modele seront developpes et ana- 
lyses, tantsur leurs apports que sur leurs limites d’uti- 




• Notions sur les molecules et la 
liaison covalente ( cf. 2^ e ). 

• Introduction de la methode 
V.S.E.P.R. (cf. 2 de ). 

• Structures electroniques ato- 
miques et classification perio- 
dique des elements (cf. chap. 1). 



lisation. 

Le concept de repulsion des paires electroniques de la 
couche de valence, qu’introduit la methode V.S.E.P.R. 
proposee parR.J. Gillespie, constitue un moyen rapide 
et efficace pour prevoir la structure geometrique des 
molecules. 
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pi La liaison covalente localisee : 
le modele de Lewis 



1.1 • De I'atome aux edifices polyatomiques 



/ \ 

(*) Un corps simple est constitue d’un 

seul element chimique. Un corps com- 
pose en comprend au moins deux. 

V / 



Dans la nature, les atomes se rencontrent tres rarement a l’etat isole. 11s tendent 
a se regrouper pour constituer des edifices polyatomiques^ qui mettent en jeu 
un nombre determine d’atomes, nombre dont rend compte la formule chimique. 



Le passage spontane de l’etat atomique a l’etat d’edifice polyatomique resulte 
de la loi generale devolution thermodynamique des systemes : tout systeme 
evolue spontanement vers l’etat qui minimise son energie globale. Cette loi 
sera precisee en seconde annee. 



Dans un etat parfaitement isole, tel que 
celui d’un gaz, suppose parfait, les 
molecules, qui constituent les plus 
petites entites de matiere que Ton 
puisse trouver, ne possedent aucune 
interaction entre elles. En revanche, 
des interactions intermoleculaires 
existent dans les gaz reels et les etats 
condenses liquide et solide. Ce cha- 
pitre est limite al’etude des molecules iso- 
lees ; les liaisons intermoleculaires seront 

vues en seconde periode. ( cfchap . 12) 

v. : 



Les interactions intramoleculaires qui assurent la cohesion d’une molecule 
isolee ne dependent, en premiere approximation, que des caracteristiques des 
atomes, en particulier de leur structure electronique. Les molecules sont des 
assemblages d’atomes lies par des liaisons chimiques resultant d’interactions 
entre les electrons les plus externes des atomes : les electrons de valence. Les 
electrons de coeur sont trop fortement attires par le noyau pour contribuer a 
l’etablissement des liaisons chimiques. 

Des considerations electroniques relativement simples, telles que celles 
developpees dans les modeles de Lewis ( cf . § 1.2.) et de Gillespie (cf. § 3.1.), 
permettent de prevoir le plus souvent la structure des molecules. 



G. N. Lewis (1875-1946) a ete l’un des 
physiciens chimistes americains les 
plus prestigieux ; il a travaille dans des 
domaines varies : la liaison chimique, 
les acides et les bases, la preparation 
industrielle de l’eau lourde,... 



E 



f- -t- — 2 " 




Doc. 1 Avec pour configuration 
electronique dans son etat fonda- 
mental Is 2 2s 2 2 p 2 , l’atome de car- 
bone possede quatre electrons de 
valence. Les deux electrons 2s sont 
apparies en doublet, une orbitale 
atomique 2 p est vacante et les deux 
autres ont chacune un electron celi- 
bataire. 



1.2 • Modele de Lewis 

La premiere explication raisonnee de la liaison chimique dans les composes 
moleculaires a ete proposee par G. Lewis en 1916. Avant que la mecanique 
quantique n’apporte des reponses theoriques satisfaisantes aux problemes 
d’interactions entre atomes voisins, il imagina le concept de liaison covalente 
resultant de la mise en commun d’une ou de plusieurs paires d’electrons de 
valence par deux atomes. 

Bien que se trouvant dans l’incapacite de justifier l’existence meme d’une telle 
paire (il fallut attendre la decouverte du principe d’exclusion de Pauli pour 
comprendre la raison de cette association de deux electrons), G. Lewis consi- 
derait intuitivement que le role de la paire d’electrons etait d’attirer a elle les 
noyaux, les rapprochant ainsi 1’un de l’autre. 

L’ etude de la configuration electronique des atomes a montre que leurs elec- 
trons sont decrits par des orbitales atomiques. Les orbitales de valence (decri- 
vant les electrons de valence) peuvent etre occupees par un seul electron alors 
dit electron celibataire, ou par deux electrons aux spins apparies ; certaines 
orbitales de valence peuvent rester vacantes (doc. 1). 

La constitution d'une paire electronique entre deux atomes A et B peut en fait 
resulter de deux types dissociation differents : 

■ Les deux atomes, A et B, apportent chacun un electron (schematise par un 
point) a la liaison chimique (schematisee par un tiret) : 

— - A-B 

La liaison A-B constitue une liaison covalente. 
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Les molecules de dihydrogene H2 et de chlorure d'hydrogene HC 1 resultent 
d'une telle association : 



HTH — H-H 
H'^ai— * H-cii 



(*) Les fleches decrivent les deplace- 
ments d’electrons. Elies ont : 

• une demi-pointe lorsqu’un seul 
electron est mis en jeu 

'-N 

• une pointe lorsqu’il s’agit d’un 
doublet d’electrons 

II faut etre tres attentif a leur localisa- 
tion : elles doivent toujours partir des 
electrons mis en jeu et arriver sur un 
atome ou entre deux atomes. 

Un doublet peut etre represente par deux 
points ou par un tiret ; ces deux nota- 
tions sont indifferemment utilisees. 
v / 



Les transferts electroniques sont schematises par des fleches combes*’). 

■ L’un des atomes mis en jeufi possede au moins un doublet d’electrons (sche- 
matise par un tiret) et l’autre atome A possede une orbitale de valence vacante 
correspondant a une lacune electronique (schematisee par un rectangle vide). 
Le donneur B fournit une de ses paires deja constitutes a la liaison. L’accepteur 
A met alors en jeu l’une de ses orbitales de valence libre. 

La liaison resulte de la mise en commun du doublet apporte par B que A peut 
accepter grace a sa lacune electronique selon : 

Aw<f :B — » £-B 

Ce type d’ interactions, longtemps connu sous le nom de liaison dative, porte 
aujourd’hui celui de liaison de coordination. 

L’ edifice A - B obtenu est globalement non charge car les atomes A et B sont 
initialement non charges. Cependant, la mise en commun par B de ses deux 
electrons se traduit : 



• pour B par la perte formelle d’un electron et l’apparition d’une charge 
formelle +e ; 

• pour A par le gain formel d’un electron et l’apparition d’une charge 
formelle —e. 



D’ou la notation : 

e A-B® 



lors de la reaction entre le chlorure d’ aluminium 

icli h 

— 1 0 e 1 

-H — * IC1- A1 — N-H 

l l 

IC1I H 

Lors de cette association entre un accepteur A et un donneur 5 , l’attaque chi- 
mique s’effectue toujours par 1’ intermediate du doublet fourni par l’atome 
donneur. Elle est conventionnellement representee par une fleche courbe**). 
Cette notion d’origine du transfert prend toute son importance pour l’explica- 
tion mecanistique d’un processus reactionnel (c/., par exemple, chap. 5 ) ; des 
developpements ulterieurs en seront donnes, tout au long de l’annee, dans le 
cours de Chimie organique. 



Dans une liaison covalente, les paires electroniques qui associent deux 
atomes resultent de la mise en commun d’electrons de valence pouvant 
provenir des deux atomes ou d’un seul. 




Une telle liaison est etablie 
AICI3 et l’ammoniac NH3 : 

idi h 

1 , 1 

ICl - AID + IN 

l l 

IC1I H 
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Dans les deux types de liaison, une fois la liaisonA -B formee, il devient impos- 
sible de retrouver l’origine des electrons de la paire qui la constitue (principe 
d’indiscernabilite). 

1.3 • Regie de I'octet 

Le nombre de liaisons covalentes susceptibles d’etre formees par un atome 
depend done non seulement du nombre d’electrons celibataires qu’il possede 
(aptitude a former des liaisons covalentes classiques), mais aussi du nombre 
de doublets propres de valence et d’orbitales vacantes de valence (aptitude a 
constituer des liaisons de coordination) qui l’entourent. 

1.3.1. Enonce de la regie 

Nous avons deja vu que, a l’exclusion de l’helium dont la couche de valence 
ne possede qu’un doublet Is 2 , tous les gaz nobles presentent une configura- 
tion de valence ns 2 np 6 : leurs huit electrons de valence constituent alors quatre 
doublets autour du noyau, en un ensemble appele octet. 

Par analogie avec les composes ioniques dans lesquels les atomes tendent a 
presenter la structure electronique du gaz noble voisin, G. Lewis a suggere que, 
dans une molecule, les atomes mettent en commun leurs doublets afin que cha- 
cun tende vers cette meme configuration. II a exprime cette notion dans la regie 
de I’octet. 



Regie de I’octet : Les atomes d’un edifice polyatomique tendent a 
partager autant de doublets d’electrons qu’il leur en est necessaire 
pour la realisation de leurs octets. 



a) H-FI 

b, H-O-H 

H 

I 

0 H-N-H 

H 

l 

d> H-C-H 

I 

H 

Doc. 2 Les atomes de fluor dans 
HF (a), d’oxygene dans H2O (b), 
d’azote dans NH3 (c) et de carbone 
dans CH4 (d) suivent la regie de 
I’octet. Les atomes d’hydrogene 
suivent la regie du duet. 



La stability maximale est obtenue lorsque I’octet est atteint, en particulier pour 
les elements de la seconde periode, C, N, 0, F. 

Pour l’atome d’hydrogene (Z- 1), dont le numero atomique est inferieur acelui 
de l’helium (Z = 2), la structure electronique recherchee est un duet constitue 
d’un doublet d’electrons : e’est la regie du duet. 

Cette regie permet de determiner la valence d’un atome, e’est-a-dire le nombre 
x de liaisons covalentes auxquelles peut participer cet atome. 

Le nombre x de liaisons covalentes que peut former un atome depend 
directement du nombre N y de ses electrons de valence ; pour (V v 3 = 4 : 

x = 8 - IV v 



L’hydrogene doit former une liaison pour acquerir la structure electronique de 
l’helium : il est monovalent. 

La regie de Foctet explique la tendance des elements fluor (1V V = 7), oxygene 
(N v = 6), azote (1V V = 5) et carbone (iV v = 4) a former une, deux, trois ou quatre 
liaisons covalentes. 



Le fluor est monovalent, l’oxygene divalent, l’azote trivalent et le 
carbone tetravalent. 



Leur association, avec l’hydrogene par exemple, conduit respectivement au 
fluorure d’hydrogene HF, a l’eau H2O, a l’ammoniac NH3 et au methane CH4 
(doc. 2). 
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a) INel 


b) IF — FI : ( 


eAe) 


IOI 

II 

IOI 

O 




a 

2 

III 

2! 


(^N) 


Doc. 3 Multiplicity des liaisons dans 


les molecules homonucleaires A2. 


Chacun des atomes suit la regie de 


I’octet. 




0 


I! 



Doc.4 Densite electronique d’une 
liaison sigma (ct) : plus les points 
sont serres, plus la probability de 
presence des electrons est elevee. 




Doc.5 Densite electronique d’une 
liaison pi (jt). 



a) H - Be - H 

□ 

b) H-B-H 

i 

H 

c) la-S-ai 

i 

IC1I 

Doc.6 La regie del’octetn’est pas 
suivie par les atomes de beryllium 
dans BeH2 (a) ; de bore dans BH3 
(b) ; d’aluminium dans AICI3 (c). 



1.3.2. Liaisons covalentes simples ou multiples 

L’exemple des molecules diatomiques homonucleaires, de formule generale 
A 2, de la seconde periode permet d’illustrer l’existence de plusieurs types de 
liaisons. Ces molecules sont formees par deux atomes d’un meme element et 
contiennent alors 2 N v electrons de valence a repartir afin que chaque atome 
suive la regie de l’octet. Plusieurs cas de figure sont possibles : 

■ Cas du neon [He]2s 2 2p 6 

Chaque atome possede un octet en propre (doc. 3 a). Etant deja dans un etat 
stable, 1’ atome ne s’associe pas et reste done isole : la molecule Ne2 ne peut se 
former ; d’ou, par extension, la justification du caractere monoatomique des 
gaz nobles. 

■ Cas du fluor [He]2s 2 2p 5 

C’est un cas tres simple : avec N v = 7 electrons de valence, chaque atome du 
difluor tend a « emprunter » un electron a son voisin en formant une liaison 
covalente simple F - F (doc. 3 b). II en est de meme pour les autres dihalo- 
genes, ainsi que pour la molecule de dihydrogene. 

■ Autres cas 

La regie des « 8 - N v » indique que chaque element doit former, avec son voi- 
sin, un nombre de liaisons d’autant plus grand que N v est petit. Le modele de 
Lewis prevoit ainsi la formation d’une liaison covalente multiple : double dans 
le cas du dioxygene (doc. 3 c), triple dans celui du diazote (doc. 3 d). 

On pourrait envisager l’existence d’une liaison quadruple pour le dicarbone. 
Les etudes realisees sur cette entite, obtenue gazeuse par sublimation du gra- 
phite, infirment cependant cette hypothese. 

La liaison simple qui se forme dans la molecule F2 est dirigee selon l’axe de 
la molecule, arbitrairement defini comme axe (Oz) (doc. 4 ). Elle sera designee 
sous le nom de liaison sigma, et notee < 7 , dans une theorie plus moderne que 
le modele de Lewis, la theorie ties orbitales moleculaires (cf. chapitre 10 ). 
Lorsque plusieurs liaisons s’etablissent entre deux atomes, seule l’une d’entre 
elles est axiale, done de type a. La ou les autres s’etablissent dans un (ou des) 
plan(s) (( xOz ) et/ou (yOz), selon les cas) contenant l’axe internucleaire. Dans 
la theorie des orbitales moleculaires, elles s’appellent liaisons pi, et seront 
notees Jt (doc. 5 ). 

1.3.3. Limites du modele de I'octet 

1.3. 3.1. Composes deficients en electrons 

Les atomes de certains edifices polyatomiques sont entoures de moins de huit 
electrons. C’est le cas du beryllium dans l’hydrure de beryllium BeLL, du bore 
dans l’hydrure de bore BH3, de 1 ’aluminium dans le chlorure d’aluminium 
AICI3, ... (doc. 6). 

G. Lewis, face a l’existence de ces molecules, a imagine le concept d’oetet 
reduit qui traduit leur caractere deficitaire, ou lacunaire, en electrons et a 
prevu qu’elles auront tendance, a l’instar d’atomes au cortege electronique 
insature, a jouer le role d’accepteur (liaison de coordination) ; cette prevision 
est confirmee pour BH3 et pour AICI3 (cf. § 1 . 2 .). 

1.3. 3. 2. Composes hypervalents 

A partir de la troisieme periode, la regie de I’octet peut ne pas etre suivie pour 
d’autres raisons. En effet, dans certaines especes, pourtant stables, des atomes 




a) IC1I _ 

- 1 /Cl 
IC1- P 

- I "Cl 
IC1I 



b) _ IFI 

z's'z 

IF " | " FI 
IFI 

Doc. 7 L’atome de phosphore est 
entoure de dix electrons dans PC/' 5 
(a) ; l’atome de soufre est entoure 
de douze electrons dans SFg (b). 



numero 
de la 
periode 


gaz 

noble 


configuration 
electronique 
du gaz noble 


1 


He 


Is 2 


2 


Ne 


[He] 2 s 2 2 p 6 


3 


Ar 


[Ne] 3s 2 3p 6 


4 


Kr 


[Ar] 3d 10 4 s 2 4 p 6 


5 


Xe 


[Kr] 4d 10 5^ 2 5 p 6 



Doc. 8 Configurations electro- 
niques des gaz nobles des cinq pre- 
mieres periodes. 



□B = B0 



0 = 0 

Doc. 9 Dans le modele de Lewis, 
ces deux molecules ne possedent 
pas d’electrons celibataires. 
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sont entoures de plus de quatre doublets, et done de plus de huit electrons. C’est, 
par exemple, le cas : 

• du pentachlorure de phosphore PCI5 dans lequel l’atome de phosphore est 
lie avec chacun des cinq atomes de chlore et done entoure de dix electrons 
(doc. 7 a) ; 

• de l’hexafluorure de soufre SFg dans lequel 1‘atome de soufre est lie avec cha- 
cun des six atomes de fluor et done entoure de douze electrons (doc. 7 b). 

De tels composes sont dits hypervalents. De fa§on plus generate : 

Un compose dont un atome engage plus de quatre liaisons simples est dit 
hypervalent. 

A partir de la quatrieme periode, le remplissage progressif des orbitales ns, 
(n-l)d, puis np peut mettre en jeu jusqu’a dix-huit electrons (doc. 8 ). Cela a 
conduit N. Sigdwick a proposer une extension de la regie de l’octet, la regie 
des dix-huit electrons : 

A partir de la quatrieme periode, les atomes peuvent engager des liai- 
sons de faejon a tenter d’acquerir l’environnement electronique du gaz 
noble qui les suit dans la classification : 

[gaz noble] (n-l)d 10 ns 2 np 6 

Considerons l’environnement electronique du fer dans l’ion [Fe(H20) 6 ] 2+ . 

La configuration electronique a l’etat fondamental de l’atome de fer (Z = 26) 
s’ecrit : [Ar] 3 c/ 6 4s 2 . L’ion fer (II) Fe 2+ a done pour configuration electro- 
nique a l’etat fondamental [Ar] 3c/ 6 . II possede done six electrons de valence. 
Cet ion est lie a chacune des six molecules d’eau par une liaison de coordina- 
tion qui met en jeu un doublet libre de l’atome d’oxygene de la molecule d’eau ; 
6 x 2 = 12 electrons sont ainsi mis en jeu. Le fer est done entoure de 
12 + 6 = 18 electrons de valence dans l’ion [Fe(H20) 6 ] 2+ ; il a alors la 
structure electronique du krypton. 

Notons cependant que l’atome central de tels composes n’est jamais un 
element de la seconde periode. 

Les atomes des elements de la seconde periode ne peuvent jamais etre 
entoures de plus de huit electrons. 

Les atomes des elements des periodes suivantes (troisieme, quatrieme, 
cinquieme et sixieme periode) peuvent etre entoures de plus de huit 
electrons. 



1.3. 3. 3. Autres limites de la regie de I'octet 

L’ experience montre que les molecules de dibore B2 et de dioxygene CL sont 
paramagnetiques (cf. chap. 1 § 3.4.3.) : elles doivent done posseder des elec- 
trons celibataires. Cependant, le modele de Lewis et la regie de I’octet n’y font 
apparaitre que des electrons apparies (doc. 9). 

On connait maintenant des composes du krypton et du xenon, KrF2, Xe02F2, 
XeF4, ... Ces atomes ne sont done pas vraiment inertes d’un point de vue chi- 
mique. 

Malgre ses limites, le modele de Lewis est encore tres utile. Nombre des aspects 
qu’il sous-tend sont toujours d’actualite : formules de Lewis, polarisation des 
liaisons, prevision de certaines reactions, determination du nombre d’oxyda- 
tion, etc. 
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1.4 • Representations de Lewis 



(*) doublet libre est aujourd’hui pre- 
fere a doublet non liant. 

\ J 






HO Cl 


hco 2 h 


N e =1+6 + 7 


N e = 2 + 4 + 2X6 


= 14 


= 18 


D = 7 


D = 9 



H 0 Cl 


O 

H C O H 


H - O - Cl 


O 

H-C-O-H 


H - 0 - ai 


IOI 

H-C-O-H 


lul 

1 

101 

1 


IOI 

H-C-O-H 


lul 

1 

101 

1 


/ O x 

11 

H-C-O-H 


H - 0 - Cll 


'& 

11 

M ( O il 



Doc. 10 Etablissement de la repre- 
sentation de Lewis de l’acide hypo- 
chloreux HOC1 et de l’acide 
formique HCO 2 H. Les atomes de 
ces edifices ne portent pas de 
charge formelle. 



■ Rappel du symbolisme utilise 

La representation (ou formule ou encore schema) de Lewis consiste en un 
schema plan, visualisant la repartition des electrons de valence des differents 
atomes dans l’edifice considere ; c’est done un mode de description bidimen- 
sionnelle, parfois abusivement designe sous le nom de structure de Lewis. Elle 
ne represente pas la disposition spatiale des atomes de l’edifice. 

Dans la representation de Lewis d’un edifice polyatomique : 

• le symbole de l’element represente le noyau de l’atome et les electrons de 
cceur ; 

• les doublets d’electrons de valence sont represents par un tiret : un doublet 
liant est situe entre les deux atomes lies, un doublet libre (J 7 est situe autour du 
symbole de l’atome auquel il appartient ; 

• un electron celibataire est represente par un point situe sur l’atome auquel il 
appartient. 

■ Obtention de la formule de Lewis 

Nous nous bornerons a decrire ici une methode systematique permettant d’ecrire 
des representations de Lewis (doc. 10) : 

(T)A partir des configurations electroniques des atomes constituant l’espece 
consideree, decompter Lensemble N e des electrons de valence de cette espece : 

N e represente la somme des (V v electrons de valence de chaque atome, 
modulee, dans le cas d’un ion, du nombre de charge z de celui-ci (z < 0 
pour les anions, z > 0 pour les cations) : 

N e = (XN v )-z (2.1) 



Le nombre D de doublets electroniques a repartir depend de la parite de N e : 

N M - 1 

D = doublets si N e est pair, D = doublets et il reste un electron 

celibataire si N e est impair. 

(2) Disposer les symboles chimiques des atomes afin que les atomes terminaux 
entourent les atomes centraux (les atomes d’hydrogene a caractere acide sont a 
lier a des atomes d’oxygene si cet element est present, a l’atome central par defaut). 

( 3 ) lMliser (j’abord les doublets pour former des liaisons simples entre atomes 
centraux et chacun de leurs voisins. 

(J)Completer l’octet de chaque atome externe en lui rajoutant le nombre de 
doublets necessaire (jamais pour l’hydrogene toujours monovalent). 

Dans ce type d’ecriture, les halogenes terminaux ne participent qu’a une liai- 
son simple et ont alors besoin de trois doublets libres supplementaires. 

(^Reporter tous les doublets restants (et l’electron celibataire quand N e est 
impair) sur les atomes centraux en commen 5 ant par ceux qui engagent le moins 
de liaisons et examiner si ceux-ci respectent ou non la regie de l’octet. 

(©Envisager une ou plusieurs liaisons multiples s’il manque des electrons 
pour satisfaire la regie de l’octet des atomes centraux. 

(?) Attribuer a chaque atome sa charge formelle eventuelle. 
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(*) La prise en compte des doublets 
electroniques lies est fondamentale- 
ment differente selon que le calcul vise 
a la verification de l’octet (chaque paire 
appartient en propre a chacun des deux 
atomes qu’elle associe) ou a la deter- 
mination de leur charge formelle (un 
seul electron de la paire est attribue a 
chacun). 

V / 



(**) La charge formelle est egale a : 

C p = zp. e 

V / 



f \ 

(***) Le signe de la charge formelle 

portee par les differents atomes est 
indique dans un cercle pour eviter toute 
confusion du signe moins avec un dou- 
blet d’electrons. 

v > 



■ Especes presentant des charges formelles 

De nombreuses especes presentent des charges formelles. Pour les determiner, 
il est commode de determiner le nombre N a d’ electrons de valence attribues a 
chaque atome de l’edifice en admettant les regies suivantes : 

• Toute paire de liaison est consideree comme partagee equitablement 
entre les deux atomes qu’elle lie. 

• Les electrons d’un doublet libre appartiennent en propre a l’atome sur 
lequel celui-ci est localise. 



Le calcul de N. d est formel puisque le partage de la paire liee ne tient aucun 
compte de la frequente difference d’electronegativite Aj = % ( B ) - % (A) qui 
caracterise les deux atomes ©. 

La comparaison de ce nombre N a d’electrons au nombre N y d’electrons de 
valence reel de l’atome donne le nombre de charge formelle zp ( qui le 
caracterise : 



ZF = Ny-N a 



( 2 . 2 ) 



Si zp = 0, la charge formelle est nulle ; toute autre valeur traduit : 

- un defaut d’electrons si zp > 0 ; 

- un exces si zp < 0. 

La somme des charges formelles des atomes constituant l’espece 
chimique consideree est toujours egale a la charge electrique globale 
de celle-ci, ce qui peut etre traduit par : 

X zf = 0 pour une molecule (2.3.a) 

Xzf = £ pour un ion de charge q = z. e (2.3. b) 



A titre d’exemple, determinons les charges formelles des divers atomes (***) 
dans Lion oxonium H30 + et l’edifice CI3AINH3 rencontre au paragraphe 1.2. 



_0 

HfO|H 

IT 



Attribution des electrons pour la 
determination des charges for- 
melles. 




H 

Verification des regies de l’octet 
pour l’oxygene et du duet pour 
l’hydrogene. 

Doc. 11 Charge formelle de l’ion 
oxonium H30 + . 



• Determinons la representation de Lewis de Lion oxonium H30 + . 

L’atome d’hydrogene possede un electron de valence N y (H) = 1, celui d’oxy- 
gene en possede six, N y (O) = 6 ; le nombre de charge de l’edifice est egal a 
+ 1. Le nombre d’electrons de valence a prendre en compte est egal a : 
lV e = 3 x 1 + 6-1= 8, soit quatre doublets a placer. 

Nous obtenons alors : 

I ~ \® 

H-O-H 

1 

( H ) 

L’atome d’oxygene (V v = 6) dispose de trois doublets de liaisons et d’un dou- 
blet libre (doc. 1 1). Le nombre N a d’electrons que Ton peut attribuer a l’atome 
d’oxygene dans Lion oxonium est egal a cinq. Son nombre de charge formelle 
s’en deduit : Zf = N y -N a = +1. 

L’atome d’hydrogene (N v = 1) ne comporte qu’un doublet de liaison ; le nombre 
N a d’electrons que Lon peut attribuer a cet atome dans l’ion oxonium est egal 
a 1, soit N y = N a . Son nombre de charge formelle est done nul. 

D’ou la representation de Lewis : 

_© 

H-O-H 

1 

H 
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• Retrouvons les charges formelles dans CI 3 AINH 3 . 

L’atome d’aluminium (Z = 13), avec pour configuration electronique dans son 
etat fondamental lx 2 2s~ 2p b 3 s 2 3 p l , possede trois electrons de valence, 
N v (Al) = 3 ; l’atome de chlore (Z = 17), avec pour configuration electronique 
dans son etat fondamental Is 2 2s 2 2 p 6 3 s 2 3 p 5 , en possede sept, N Y (Cl) = 7, 
l’atome d’azote en possede cinq et celui d’hydrogene un. 

D’ou le nombre d’electrons de valence a prendre en compte : 

A e = 3x7 + 3 + 5 + 3xl = 32 
soit seize doublets a placer. 

Connaissant l'enchainement des atomes, nous obtenons dans un premier temps : 

icli h 

1 1 

la-Al-N-H 

I I 

01 h 

Dans cet edifice, l’atome d’aluminium dispose de quatre doublets Hants, nous 
pouvons done lui attribuer quatre electrons de valence et un nombre de charge 
formelle Zf = N v - N a = 3 - 4 = - 1, l’atome d’azote dispose egalement de 
quatre doublets, soit A a = 4 et zf = N Y - A a = 5 - 4 = + 1 . 

Les atomes de chlore disposent de trois doublets libres et d’un doublet liant, 
soit N v = N a et Zf = 0. Les atomes d’hydrogene disposent d’un doublet liant, 
soit N y = N a et Zf = 0. 

La representation de Lewis de cet edifice s’en deduit : 

icli h 

■© >0 

IC1-A1-N-H 

1 1 

IC1I H 



Remarques 

• L’exemple ci-dessus montre que les notions de charge formelle et d’electronegati- 
vite ne peuvent etre directement correlees. En effet, bien que l’electronegativite croisse 
dans l’ordre : 

% (Al) < x (H) < X (N) < X (Cl) 

e’est l’atome d’aluminium qui porte la charge formelle negative, l’atome d’azote la 
charge formelle positive, les autres atomes ne portant pas de charge formelle. 

• Les charges formelles ne correspondent pas a des charges portees reellement par les 
atomes. Ainsi, dans l’ion oxonium, la charge formelle positive est localisee sur l’atome 
d’oxygene. Cependant, compte tenu des electronegativites des atomes d’oxygene et 
d’hydrogene (x (O) > X (H)), cette charge est plus vraisemblablement repartie sur les 
trois atomes d’hydrogene. 

• Le calcul des charges formelles repose sur l'hypothese de liaisons symetriques ; 
cette hypothese est d’autant plus acceptable que les atomes lies ont des electronega- 
tivites voisines. 



© 
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APPLICATION 1 

Representation de Lewis 



Etablir la representation de Lewis des ions : 

a) cyanure CN~ (Z (C) = 6 etZ (N) = 1) ; 

b) triodure I 3 (edifice non cyclique). 

a) L'atome de carbone a pour configuration electro- 
nique dans son etat fondamental Is 2 2 s 1 2 p 2 ; il pos- 
sede quatre electrons de valence, soit N Y (C) = 4. 
Celui d’ azote a pour configuration electronique dans 
son etat fondamental Is 2 2s 2 2 p 3 ; il possede cinq 
electrons de valence, N Y (N) = 5. 

Le nombre de charge de 1’ edifice etant egal a - 1, le 
nombre d’electrons de valence a prendre en compte 
vaut : N e = 4 + 5 - (-1) = 10, soit cinq doublets a 
placer. Nous obtenons alors : 

-N 



Vq _mw9 



( v" 

Aucun des deux atomes ne suit la regie de l’octet. 
Pour ce faire, nous pouvons envisager la mise en com- 
mun de Pun des deux doublets libres de chaque atome 
de fa£on a etablir une triple liaison, soit : 

j IC= Nlj e 

L’atome de carbone dispose de trois doublets Hants 
et d’un doublet libre dans Lion cyanure, soit N a = 5. 
Nous en deduisons son nombre de charge formelle : 
z f = A v -A a = -l. 

L’atome d’azote dispose egalement de trois doublets 
Hants et d’un doublet libre dans Lion cyanure, soit 



N a = 5 = N Y . L’atome d’azote ne porte done pas de 
charge formelle dans Lion cyanure. 

D’oit la representation de Lewis: 



°IC=NI 

b) L’iode est un halogene ; un atome d’iode possede 
done sept electrons de valence : N Y (I) = 7. 

Le nombre de charge de 1’ edifice etant egal a -1, le 
nombre d’electrons a prendre en compte s’en deduit : 
A e = 3 x 7 - (- 1) = 22 soit £>=11 
L’etablissement de deux liaisons simples entre les 
atomes d’iode terminaux et l’atome d’iode central et 
l’attribution de trois doublets non Hants a chaque 
atome d’iode terminal consomme 2 + 2 x 3 = 8 dou- 
blets. Les trois doublets restants sont places sur l’atome 
d’iode central. La representation de Lewis s’en deduit : 

|n-I-Ii| e 

Les atomes d’iode terminaux ont un nombre de charge 
formelle : Zf = N Y - N a = 7 - 7 = 0 : ils ne portent pas 
de charge formelle. 

L’atome d’iode central a un nombre de charge for- 
melle : Zf = N y - N a = 7 - 8 = - 1 : il porte une charge 
formelle negative. 

D’oit la representation de Lewis : 

IT -Ip - Il 



Pour s’entrainer : ex. 1 , 2 et 3) 



■ Acides et bases de Lewis 

Selon la definition de Lewis, un acide est une entite dans laquelle un atome est 
deficitaire d’au moins une paire electronique pour satisfaire la regie de 
l’octet. Il presentera alors une tendance naturelle a pallier cette insuffisance. 



Un acide de Lewis est un accepteur de doublet. 



C’est le cas de P aluminium dans le trihydrure d’aluminium AIH3 et du bore 
dans le trifluorure de bore BF3 . Cette notion fera par la suite l’objet d’impor- 
tants developpements dans les chapitres de Chimie organique. 

Les proprietes acides de BF3 sont particulierement interessantes : ne compor- 
tant aucun atome d’hydrogene, il ne saurait etre un acide de Brpnsted (par 
definition : donneur de proton H + ). C’est, en revanche, un acide de Lewis. 




13 
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Selon la definition de Lewis, une base est un donneur de doublet. 



C’est le cas de la molecule d’ ammoniac H3N I qui peut transferer son doublet 
en direction de l’acide de Lewis BF3 pour conduire a un adduit H3N® - ®BF3 
Etant susceptible d’accueillir le proton H + pour conduire a l'ion ammonium 
NH4, l’ammoniac constitue aussi une base de Brpnsted. II en sera de meme 
pour toutes les autres bases de Lewis. 

1.5 • Caracteristiques d'une liaison covalente 

La liaison covalente, associant deux atomes A et B d’un edifice polyatomique, 
presente des proprietes qui dependent peu des autres atomes de l’edifice. Ainsi, 
la longueur d’une liaison simple C - C (ou d’une liaison C - H) reste quasi 
constante dans les molecules organiques. II en va de meme pour l’energie neces- 
saire pour les rompre. 

1.5.1. Longueur de liaison 

La longueur d’une liaison A - B se definit comme la distance internucleaire, 
c’est-a-dire la distance g separant les noyaux correspondants a l’equilibre. 
Elle depend done de la taille des atomes isoles. L’ etude des valeurs numeriques 
des lignes du document 12 montre que revolution des distances d^g se cor- 
rele facilement a quelques facteurs simples. 



A-B 


d\n 


Dab 


A-B 


d\it 


Dab 


A-B 


dAB 


Dab 


A-B 


d\R 


Dab 


H-H* 


74 


436 


H-C 


109 


415 


H-N 


101 


390 


H - O 


96 


463 


H-F 


92 


570 


H - Cl 


127 


432 


H-Br 


141 


366 


H - 1 


161 


298 


C-C 


154 


345 


C = C 


134 


615 


C = C 


120 


812 








C-N 


147 


305 


C = N 


126 


615 


C = N 


116 


890 








C-0 


143 


356 


c = 0 


120 


743 


c = o 


113 


1076 








C-F 


135 


439 


C-Cl 


177 


327 


C-Br 


194 


276 


C-I 


214 


213 


N-N 


145 


159 


N = N 


125 


418 


N = N* 


110 


945 








N - 0 


145 


210 




















0-0 


147 


143 


0 = 0* 


121 


498 


0 - F 


142 


190 








F-F* 


142 


159 


F - Cl 


163 


251 


F-Br 


176 


250 


F - 1 


191 


271 


Cl - Cl* 


199 


243 


Cl - Br 


214 


218 


Cl -I 


232 


211 








Br-Br* 


229 


193 


Br-I 


254 


179 


I-I* 


267 


151 









Doc. 12 Longueur d^g (en pm) et energie moyenne de liaison D^g (en kJ.moD 1 ) de quelques liaisons covalentes, 
simples ou multiples, AB. Dans ce document, les elements sont classes parnumero atomique croissant, de A d’abord 
et de B ensuite. Si plusieurs liaisons associent deux elements A et B, elles sont ensuite classees par multiplicite 
croissante. 

* Liaison associant deux atomes identiques dans la molecule diatomique homonucleaire A2. 



■ Pour deux elements donnes A et B, la distance est d’autant plus courte que 
la multiplicite de liaison est grande. Ainsi : 

dc~C > dc=c > dc=C 
dc -0 > dc=0 > dc=() 




le picometre a pour symbole pm : 

1 pm = 10“ 12 m 

\ J 
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■ La distance d A g associant un element A a des homologues d’une meme 
famille augmente en descendant dans leur colonne : 

^H-F < ^H-Cl < ^H-Br < (l U I 

Mais, elle diminue en revanche de la gauche vers la droite d'une meme periode : 

dn-C > c h\ n > d H _ 0 

1.5.2. Energie de liaison 

Comme cela ete vu en classe de Premiere S, l’energie de liaison D A g carac- 
terise l’energie a fournir pour dissocier la molecule AB a l’etat gazeux en deux 
radicaux A' et B", tous deux gazeux, selon l’equation : 

AB (g) A (g) + B (g) Dab 

Les donnees numeriques du document 13 montrent que les energies de 
liaison D A g, qui donnent une idee precise de la force des interactions qui 
associent les atomes A et B, varient en sens inverse de la longueur de liaison 
d A g. D’ou la conclusion : 

L’energie d’une liaison AB est d’autant plus forte que la distance 
internucleaire d AB est courte. 



1.5.3. Polarisation 



Lorsque des atomes A et B lies par liaison covalente simple ou multiple pre- 
sentent des electronegativites / differentes, le(s) doublet(s) electronique(s) ne 
joue(nt) plus un role symetrique a l’egard des deux atomes : quelle que soit la 
maniere dont s’est constituee la liaison (covalence ou coordination), il(s) 
tend(ent), en general, a se rapprocher du plus electronegatif des deux atomes. 
Ainsi, dans le cas d’une liaison simple dans le cas oil %(A) < /(B) : 



A C Y\B 



P > 



+ Se - Se 

A- B 

d,\B 



+ 5 -S 

A — B 



Doc. 13 Orientation du moment 
dipolaire. 



Tout se passe comme s ’ il y avait un transfert electronique partiel de A , qui prend 
alors une charge partielle q A = + Se, vers l’atome B qui prend la charge 
partielle qg = - Se. La liaison prend alors un caractere ionique partiel ; elle 
est purement covalente pour (5=0, purement ionique pour 8- 1 . La valeur de 
8, 0 8 1, definit le pourcentage ionique de la liaison A-B. 

La separation des charges engendre un moment dipolaire colineaire a la 
liaison, oriente du pole - vers le pole + du dipole (doc. 13) : 



p = q.BA 

L’ expression de sa norme s’en deduit : 

II? II = q-d A B 

Dans le Systeme International, le moment dipolaire d’une liaison ionique pure, 
produit de la charge elementaire (q = e = 1,6. 10 -19 C ) par une distance inter- 
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nucleaire d^B (de 100 a 200 pm = 1 a 2. 10“ 10 m) est ainsi de 1'ordre de 
3 . 10- 29 C . m. Cette grandeur est tres petite ; on prefere done l’exprimer dans 
une autre unite, le debye, de symbole D ( LOO D = 3,33. 10“ 30 C.m). 

Le moment dipolaire d’une molecule est une grandeur mesurable, tout parti- 
culierement dans les etats dilues (solutions, gaz). 

Le pourcentage ionique I^b de la liaison A-B, = <5, se determine en com- 
parant le moment dipolaire experimental p exp au moment dipolaire theorique 
Pi obtenu dans le cadre d’une liaison purement ionique : 

1ab = S= ^ 

Pi 



APPLICATION 2 



Caractere ionique de la liaison hydrogene-chlore 



1) Etablir la representation de Lewis de la molecule 
de chlorure d’ hydrogene HC1. 



H-Cll 



2) La mesure experimental du moment dipolaire du 
chlorure d’ hydrogene , molecule gazeuse dans laquelle 
la distance inter atomique est de 127,4 pm, conduit a 
Pex P = 1,07 D . 

Calculer son moment dipolaire theorique en suppo- 
sant la liaison purement ionique. En deduire le pour- 
centage ionique de la liaison H - Cl. 



2) Dans l’hypothese d’une liaison ionique, il y a trans- 
fert de l’electron de l’hydrogene vers le chlore. Avec 
une charge theorique qth = e = 1,60. 10“ 19 C, le 
moment dipolaire theorique, exprime en debye, vaut 
alors : 



127,4. 10“ 12 . 1,60. 10“ 19 
3,33. 10“ 30 



6,12 D 



1) Le nombre d’electrons de valence est : 

N e = 1+7 = 8, soit un nombre de doublets D = 4. 
Un doublet est utilise pour etablir une liaison simple 
entre les deux atomes ; les trois autres doublets per- 
mettent de completer l’octet de l’atome de chlore. 
D’ ou la representation de Lewis : 




Le moment dipolaire experimental correspond pour 
sa part au produit de la charge reelle q = de par la 
meme distance c/h-CI • D’oit le pourcentage ionique 
de la liaison H - Cl : 



/ HC1 = 8 = 



P ex p 

Pi 



1,07 

6,12 



= 17,5 % 



Pour s’entrainer : ex . 4 



B Liaison covalente delocalisee 

2.1 • Formules mesomeres 

Considerons la molecule d’ozone O3. Des mesures experimentales montrent 
que cette molecule est coudee et que ses deux liaisons 0-0 sont identiques 
avec c/q -0 = 128 pm. Etablissons sa representation de Lewis. 



© 



A^e (O3) = 3 N v (O) = 3x6 = 18 soit D = 9 




(*) La premiere formule ci-dessus est 
peu representative mais son ecriture 
permet d’etablir plus facilement les 
formules mesomeres les plus repre- 
sentatives. 

V 



- 1/2 +1 - 1/2 

IO -O-OI 

Doc. 14 Representation de l’hy- 
bride de resonance de l’ozone. La 
polarite des deux liaisons, en accord 
avec les charges formelles qui appa- 
raissent dans les deux formules meso- 
meres, y est precisee. 
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Deux doublets sont utilises pour etablir des liaisons simples entre l’atome 
d’oxygene central et les deux autres atomes d’oxygene, six autres doublets sont 
utilises pour completer l’octet des atomes d’oxygene terminaux, le doublet 
restant est place sur l’atome central : 

0 lO-O 2 ®-Ol e 

Dans cette formule, l’atome d’oxygene central ne respecte pas la regie de 
l’octet. Aussi, peut-on envisager la formation d’une liaison double entre cet 
atome et un des deux autres. Nous pouvons alors etablir deux representations 
de Lewis telles que tous les atomes verifient la regie de l’octet : 

'o = 2 0®- 3 Ol e et 01 IO - 2 0®= 3 0l 

A ces formules correspondraient deux liaisons oxygene-oxygene differentes : 
l’une simple et l’autre double. Ainsi, aucune de ces deux formules ne decrit 
correctement la repartition des doublets electroniques dans la molecule d ’ozone. 
Nous pouvons constater que la longueur commune aux deux liaisons, 128 pm, 
est intermediate entre la longueur d’une liaison simple, 147 pm, et celle d’une 
liaison double, 121 pm. Aussi, pour tenter de representer la structure electro- 
nique reelle de cette molecule, et traduire l’equivalence des deux liaisons, on 
utilise l’ensemble des deux formules de Lewis etablies ci-dessus ( : 

| Q = o®- oi® < — ► e io - o®= oi J 

Aucune de ces deux formules ne represente la structure electronique reelle de la 
molecule mais chacune possede un certain degre de ressemblance avec elle. Ces 
deux formules sont appelees formules mesomeres. Par convention, chaque 
formule est separee de la suivante par une fleche a deux pointes ■* — *• . L’ensemble 
de ces formules mesomeres est souvent represente entre accolades { } . 

La structure reelle de la molecule est une sorte de moyenne entre ces deux 
formules formelles et fictives ; elle est appelee hybride de resonance entre les 
formules mesomeres. 

Le document 14 donne la representation simplifiee de la repartition electro- 
nique reelle dans la molecule d ’ozone, c’est-a-dire dans 1’hybride de resonance. 

2.2 • Methode de la mesomerie 

Le resultat obtenu dans le cas de la molecule d’ozone est general. 



Lorsque plusieurs representations de Lewis peuvent etre ecrites pour un 
edifice polyatomique et que celles-ci ne different que par la repartition 
des electrons autour des noyaux, aucune de ces representations ne decrit 
correctement la structure electronique reelle de cet edifice mais toutes 
participent a sa description. Ces representations sont alors appelees for- 
mules mesomeres, ou formules limites ou encore formules de resonance. 

La methode de la mesomerie consiste a ecrire et utiliser l’ensemble de 
ces formules mesomeres pour decrire la structure electronique reelle de 
l’edifice. La structure electronique reelle de l’edifice, ou hybride de reso- 
nance, est une moyenne ponderee des differentes formules mesomeres. 



Le passage d’une formule mesomere a l’autre se fait par deplacement d’ elec- 
trons ; ces transferts peuvent etre schematises par des fleches. 
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Pour la molecule d ’ozone, on peut ainsi ecrire : 

1 10 = o®^ 5 i e -< — ► e i 5 ^ o®=Q>i ! 

Ces deux formules mesomeres sont ici equivalentes et contribuent de la meme 
maniere a la description de la structure electronique reelle de l’ozone ; ce n’est 
pas toujours le cas. Pour eviter d’ecrire des formules qui ne contribuent que 
tres peu a la description de la structure reelle, on peut degager certains criteres 
de selection pour etablir les formules mesomeres les plus contributives. 



(*) II lie faut jamais oublier que les 

atomes de la seconde periode ne peu- 
vent pas enfreindre la regie de l’oc- 
tet, c'est-a-dire etre entoures de plus 
de huit electrons. Ce n’est plus le cas 
pour les atomes des periodes suivantes. 
v 



O: ls 2 2s 2 2p 4 
S: Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 4 

Doc. 15 Configurations electro- 
niques dans leur etat fondamental 
des atomes d’oxygene et de soufre. 
Les elements correspondants 
appartiennent a la meme famille 
chimique. 



(**) Le soufre qui appartient a la troi- 
sieme periode de la classification peut 
etre entoure de plus de huit electrons. 

V__ 



2.3 • Degre de contribution des formules mesomeres 

■ Les formules mesomeres les plus contributives doivent respecter au mieux 
les criteres suivants : 

• Les atomes de carbone, azote, oxygene et fluor doivent, lorsque c’est pos- 
sible, respecter la regie de P octet *" \ Ce critere existe encore pour les autres 
atomes, mais il est alors moins important. 

• Le nombre de charges formelles doit etre limite : la somme des valeurs abso- 
lues des nombres de charge formelle doit etre minimale. Les charges formelles 
de meme signe doivent preferentiellement etre portees par des atomes eloignes. 

• Le signe des charges formelles doit etre en accord avec les electronegativi- 
tes des elements mis en jeu. Ainsi, s’il y a une charge formelle negative, elle 
est preferentiellement portee par l’atome le plus electronegatif de l’edifice. 

■ Determinons les principales formules mesomeres de la molecule de dioxyde 
de soufre SO 2 afin de representer l’hybride de resonance correspondant. 
Comme les atomes de soufre et d’oxygene possedent six electrons de valence, 
la molecule possede N e = 6 + 2x6 = 18 electrons de valence (doc. 15). Elle 
met done en jeu ( D = 9), neuf doublets d’electrons. 

Deux doublets sont utilises pour etablir des liaisons simples entre l’atome de 
soufre et les deux atomes d’oxygene, six autres doublets sont utilises pour com- 
pleter l’octet des atomes d'oxygene terminaux, le doublet restant est place sur 
l’atome de soufre. 

e IO - s 2 ®- Ol® 

Dans cette formule, un nombre important de charges formelles intervient et 
l’atome de soufre ne respecte pas la regie de l’octet. 

Aussi, peut-on envisager la formation d’une liaison double entre l’atome de 
soufre et un des atomes d’oxygene qui conduit a deux formules mesomeres 
equivalentes : 

10 = S®— 01 ® < — ► ®|0 - s®= 01 

La regie de l’octet est respectee pour tous les atomes dans ces formules. 
Cependant, elles font encore intervenir des charges formelles. Pour les mini- 
miser, on peut envisager la formule*"’' 5 ) : 

10 = s = 01 

Les trois dernieres formules sont celles qui contribuent le plus a la description 
de la structure electronique reelle de la molecule de dioxyde de soufre, avec 
une contribution importante de la derniere : 

I 10^ s®^o I® ♦ — ► ®lS^ s®= 01 * — •- 10 = s = 01 J 



- 1/2 +1 - 1/2 

La representation de l’hybride de resonance s’en deduit : |0 - S - 01 
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APPLICATION 3 



Structure electronique de Non nitrate 



Determiner les principales formules mesomeres de 
l’ ion nitrate NO+. En deduire Vhybride de resonance 
correspondant. Z(N) = 7 ; Z(0)= 8. 

Etablissons les configurations electroniques des 
atomes d’azote et d’oxygene dans leur etat fonda- 
mental : N : Is 2 2 s~ 2p 3 et O : Is 2 2 s 2 2/r 4 
L’atome d’azote possede cinq electrons de valence et 
l’atome d’oxygene six. L’ion nitrate possede done 
A^ e = 5 + 3x6 - (-1) = 24 electrons de valence. 

II met done en jeu D = 12 doublets d’electrons. 
Trois doublets sont utilises pour etablir des liaisons 
simples entre l’atome d’azote et les trois atomes d’oxy- 
gene, neuf autres doublets sont utilises pour com- 
pleter l’octet des atomes d’oxygene terminaux. 



®IO - N 2 ®- Ol® 

Dans cette formule, un nombre important de charges 
formelles intervient et l’atome d’azote ne respecte 




pas la regie de l’octet. Aussi, peut-on envisager la 
formation d’une liaison double entre l’atome d’azote 
et un des atomes d’oxygene qui conduit a trois for- 
mules mesomeres equivalentes : 



( 101° r IOI° 

Pi i n _vi 

I IO = N®* 01® « — >®I0 - N®= Ol 



IOI 



01 



IO-N®-OI ( 






La regie de l'octet est respectee pour tous les atomes 
dans ces formules. On ne peut pas diminuer plus les 
charges formelles car l’azote et l’oxygene appar- 
tiennent a la seconde periode et ne peuvent pas 
enfreindre la regie de l’octet. 

Ce sont ces trois dernieres formules qui contribuent 
le plus a la description de la structure electronique 
reelle de Lion nitrate. 

L’hybride de resonance s’en deduit : 



ior J 

-2/3 I : 

IO-N-OI 



+ 1 — 




Pour s’entrainer : ex. 5, 6, 7 et 8 ) 



2.4 • Notion de liaison delocalisee 



+ 5 -5 

H - C = O 

i 

H 

Doc.16 Dans le methanal, le dou- 
blet Tt est localise. 



■ Determinons les representations de Lewis possibles pour le methanal LLCO 
et l’ion methanoate, ou formiate, HCO^. 



• Pour le methanal :N e = 2 x 1+4 + 6=12, soit D = 6. 
On obtient alors les deux formules mesomeres suivantes : 




A 

H - C = Ol 
I “ 
H 



La seconde formule (pas de charge formelle et un octet d’electrons pour C et 
0) est celle qui contribue le plus a la description de la structure electronique 
reelle du methanal ; la premiere traduit la polarisation de la liaison CO. Ces 
deux formules different par le positionnement d’un doublet d’electrons. Cependant, 
ce doublet reste localise au niveau du carbone et de l’oxygene (doc. 16). 



• Pour Lion formiate :N e = 1 + 4 + 2 x 6 -(-1) = 18, soitD = 9. 
On obtient alors les deux formules mesomeres suivantes : 




f\ ] 
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- 1/2 - 1/2 

IO-C-OI 

H 



Doc. 17 Hybride de resonance de 
l’ion formiate. Les pointilles tra- 
duisent la delocalisation des deux 
doublets. 



Ces deux formes sont equivalentes. Elies different par le positionnement de 
deux doublets d’ electrons au niveau de trois atomes : on dit que les deux dou- 
blets sont delocalises sur ces trois atomes ou encore que le doublet 7t de la 
double liaison est delocalise (doc. 17). 

Ces resultats sont en accord avec la longueur des liaisons carbone-oxygene 
dans ces deux edifices : 120 pm pour la double liaison CO du methanal et 
127 pm pour les deux liaisons de l’ion formiate qui sont intermediaries entre 
une simple liaison C-0 (140 pm) et une double liaison C=0 (120 pm). 

■ Considerons le cas du dioxyde d’ azote NO 2 

Avec un nombre d ’electrons de valence N e = 5 + 2x6=17, nous de vons repar- 
tir huit doublets et un electron celibataire. 

Deux doublets sont utilises pour etablir des liaisons simples entre l’atome 
d’azote et les deux atomes d’oxygene. Les six autres doublets permettent de 
completer l’octet des deux atomes d’oxygene et l’electron celibataire est place 
sur F azote : 

e IO - N 20 - 01® 



© 



(*) Les formules (I) et (II) sont tres 
utiles pour expliquer la dimerisation de 
NO 2 en N 2 O 4 par etablissement d’une 
liaison covalente simple entre les deux 
atomes d’azote. 

v _ _ > 



Le benzene a ete decouvert par le phy- 
sicien et chimiste M. Faraday en 1825. 
C’est le chimiste allemand A. Von 
Kekule qui a propose en 1865 les deux 
formes ci-contre pour expliquer les 
proprietes du benzene. 

V 



H 




H 




Doc. 1 8 Hybride de resonance du 
benzene : les deux formules de 
Kekule contribuent de maniere 
identique a la description de la 
structure electronique du benzene. 



Cette formule presente de nombreuses charges formelles qui peuvent etre mini- 
misees en envisageant une double liaison entre l’atome d’azote et un atome 
d’oxygene : 

(I) IO = N®-Ol e e IO-N®=o; (II) 

La regie de l’octet y est verifiee pour l’atome le plus electronegatif ; ces for- 
mules presentent des charges formelles en accord avec les electronegativites 
des elements mis en jeu. 

On peut aussi envisager de placer 1’electron celibataire sur un des deux atomes 
d’oxygene : 

(III) 10 — N = Ol IO = N - O (IV) 

Les formules (III) et (IV) ne presentent pas de charge formelle. 

(I), (II), (III) et (IV) constituent les principales formules mesomeres du dioxyde 
d’azote^**. 

■ La chimie presente ainsi de nombreux exemples de composes a liaisons delo- 
calisees. Le benzene CgHg est l’un des plus celebres en chimie organique. 

La molecule de benzene est cyclique et plane. Les centres des six atomes de 
carbone sont situes aux sommets d’un hexagone regulier : les six liaisons car- 
bone-carbone sont identiques et leur longueur, 139 pm, est intermediaire entre 
la longueur d’une simple liaison C-C, 154 pm, et celle d’une double liaison 
C=C, 134 pm. 

Avec un nombre d’electrons de valence egal a N e = 6x4 + 6x 1=30, soit un 
nombre de doublets a placer de D = 15, nous pouvons etablir deux formules 
mesomeres appelees formules de Kekule. 



H 



H 

,C H 



V IS 



C c 

s' <S. \ 

H C H 
I 

H 



H 

H H 

c ^ c 



c\ rc 



H 



C 

H 



H 
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(*) Dans le propenal, les deux doubles 
liaisons sont egalement conjuguees : 



S r\ , , 

/ IO = CH- CH = CH-, 



e— © 

IO - CH = CH - CH 2 5 



Le passage d’une formule a l’autre se fait en « basculant » une double liaison 
autour d'un sommet du cycle ; il entraine le basculement des deux autres doubles 
liaisons : ces doubles liaisons sont dites conjuguees 

L’hybride de resonance represente dans le document 18 traduit la delocalisa- 
tion de trois doublets d’electrons sur les six atomes de carbone du cycle : les 
trois doublets n sont delocalises sur l'ensemble du cycle. Cette delocalisation 
etendue dans un cycle confere a la molecule de benzene une grande stabilite. 



APPLICATION 4 



Structure electronique de I'aniline 



1) Ecrire les principals formules mesomeres de 
I’aniline C 6 H 5 NH 2 . 

2) En deduire la structure de I'hy bride de resonance 
correspondant. 

1) Determinons le nombre d’electrons de valence : 

N e = 6 X 4 + 5 x 1 + 5 + 2 x 1= 36, D = 18. 

Nous pouvons tout d’abord etablir deux formules 

mesomeres ne presentant pas de charge formelle : 

H 
I 

IN - H 

H CL H 
C C 

« > II I 

c c 



H 

I 

IN - H 

H C H 

c ^ c 
^ /c 

H C H 

I 

H 



\ 

H C H 
I 

H 



Cependant, le doublet libre de l’atome d’azote est 
situe a une liaison simple d’un doublet n. On peut 
done envisager une delocalisation electronique plus 
etendue et etablir trois autres formules mesomeres 



qui contribuent moins a la description de la structure 
que les deux premieres. En effet, bien que respectant 
la regie de l’octet, elles font apparaitre des charges 
formelles qui, de plus, ne sont pas en accord avec les 
electronegativites companies de l’azote et du carbone 
(doc. 19). 

2) L’hybride de resonance correspondant a l’ensemble 
de ces formules s’ecrit : 



h 3(5 



H 

I 

:N-H 



H sjc. 



H 



C C 

11 : 1 

c c 



; 0 < <5 < 1 



H 



C x H 

r a 

H 



La presence des charges partielles sur l'azote et cer- 
tains atomes de carbone est due a la contribution faible 
mais reelle des trois formules intermediaires. Quatre 
doublets d’electrons (trois doublets n et un doublet 
non liant) sont ici delocalises sur sept atomes. 



H 

I 

f-IN-H 

^-►1 

H c H 

cv c 

I II 

c c 

/ -N / \ 

H C H 

I 

H 



©, 



H 

I 

N-H 



H 



H 



, 0 /C^ . 
Cy C 
P II 
C - 



c 

I 

H 



H 



H 



©. 



H 

I 

N-H 



C 



c 



H 



H 



C 



H ^ H 
H 



H 



H 

I 

N-H 



H 



C 

- II I 0 - 

c c 

/ \ X. \ 

H C H 
I 

H 



H 



H 



H 

I 

IN - H 

I 

x ^ 

C 

I 

H 



H 



H 



Doc. 19 Formules mesomeres envisageables de I’aniline CgH^NHo. 



<z Pour s’entrainer : ex. 9 ) 
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(*) Ce sigle, issu de la terminologie 
anglaise : Valence Shell Electronic Pair 
Repulsions, constitue le nom classique 
d’une theorie qui, en langue franqaise, 
s’appelle theorie R.P.E.C.V. 




a= 180° 



a= 120 ° 



a= 109,47° 



Geometrie des edifices polyatomiques 



La formule brute d’un corps donne son atomicite, c’est-a-dire le nombre d’atomes 
qu’il comporte. Si sa connaissance constitue une condition necessaire, elle est 
loin d’etre suffisante pour en prevoir les proprietes, dont beaucoup decoulent 
directement de la geometrie des molecules. 

C’est ainsi que les molecules d’oxyde et de sulfure d’hydrogene, tLO et LLS, 
sont coudees et constituent, a l’etat liquide, d’excellents solvants des produits 
ioniques, tandis que leurs homologues, dioxyde et disulfure de carbone CO? et 
CS 2 , sont lineaires et servent de solvants pour des molecules covalentes. 

La geometrie d’un edifice polyatomique, c’est-a-dire la disposition de ses 
atomes dans l’espace, peut etre determinee experimentalement, par diffraction 
des rayons X par exemple. La methode V.S.E.P.R.* *\ basee sur la repulsion 
des paires electroniques de la couche de valence, en permet une prevision 
qualitative. 

3.1 • Methode V.S.E.P.R. 

Partant de l’idee, emise par N. Sidgwick et H. Powel, que les paires d’electrons 
de valence d’un atome se repoussent mutuellement, R.J. Gillespie a etabli les 
regies qui prevoient l’orientation des liaisons autour d’un atome, appele pour 
la circonstance atome central, d’une molecule ou d’un ion. 




a= 120 ° 
P= 90° 



a =90° 



Doc. 20 Orientation dans l’espace 
des paires electroniques qui entourent 
l’atome central A. Parmi les doublets, 
certains servent a former des liaisons 
simples ou multiples avec les atomes 
X, d’autres pouvant rester non Hants 
sous forme de paires libres. 



R.J. Gillepsie est un chimiste anglais, 
ne en 1924, qui a developpe les super- 
acides, etudie la geometrie des edifices 
polyatomiques, travaille sur les cations 
polyatomiques des elements non metal- 
liques,... 

V / 



R.J. Gillepsie postule que, pour les especes ne comportant pas de liaisons 
multiples, en premiere approximation : 

Toutes les paires d’electrons liantes et libres se trouvent statistiquement a 
la meme distance du noyau, comme s’ils se platjaient a la surface d’une 
sphere dont le noyau occuperait le centre. Ces doublets se repoussent 
mutuellement et se localisent, dans des positions qui minimisent les repul- 
sions electroniques. Ils sont alors le plus eloignes possible les uns des autres. 

Pour des raisons de symetrie, les doublets de la couche externe de l’atome central 
foment alors des figures geometriques regulieres inscrites selon les cas, soit dans 
un cercle pour les especes planes, soit dans une sphere pour les autres (doc. 20). 
Pour les especes comportant des liaisons multiples, R.J. Gillepsie considere 
qu’une liaison multiple se comporte, en premiere approximation, comme une 
liaison simple, il suffit done de connaitre le nombre total d’atomes lies a l’atome 
central quelle que soit la nature de ces liaisons. 

Dans ces conditions, la formulation V.S.E.P.R. du compose au niveau de 
l’atome central A s’exprime ainsi par une expression du type* ) : 

AX m E n 

ou m indique le nombre d’atomes X auxquels est lie l’atome central A et 
n celui des entites non liantes E (doublets libres ou electron celibataire) 
qu’il possede en propre. 



11 est done necessaire d’avoir etabli la representation de Lewis d’un edifice 
avant de rechercher la formulation V.S.E.P.R. au niveau d’un de ses atomes. 



(**) Afin de distinguer la formule 
chimique d’une molecule AX m de 
formulation V.S.E.P.R., AX m E„, cette der- 
niere doit toujours comporter le coeffi- 
cient de E, meme s’il est nul. 

\ 12 



Le document 21, donne les geometries que Lon peut prevoir, en premiere 
approximation, selon la formulation V.S.E.P.R. La position des doublets libres 
E, represents par un fuseau, est bien determinee ; elle sera justifiee au para- 
graphs suivant. Ces geometries sont regroupees selon la somme m + n prove- 
nant de la formule AX m E n . 
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■ m + n = 2 




AXiEq : l’edifice est lineaire ; BeH 2 , C 0 2; HCN,... 
■ m + n = 3 : doublets d’electrons pointant vers les sommets d’un triangle 




E 




AXt,E{\ : 1' edifice triangulaire ; 
A 1 C 1 3 N 0 3 ,S 0 3 ,... 



AXiE\ : edifice coude ; 
SnCl 2 , 0 3 , S 0 2; ... 



■ m + n = 4 : doublets d’electrons pointant vers les sommets d’un tetraedre 




E 




AX4E0 : edifice tetraedrique ; AX^E\ : edifice pyramidal 
CH4, SO| _ , OPCl 3 ,... a base triangulaire ; 

NH 3 , 0 SC 1 2 ,... 



E 




AX2E2 : edifice coude ; 

H 2 0, SC1 2 , cio 2 ,... 




AX$E 0 : edifice bipyramidal AX4E1 : edifice tetraedrique AX2E2 : edifice en T ; 

a base triangulaire irregulier en papillon C 1 F 3 ,... 

PC 1 5 ,S 0 F 4 ,... SF 4 XeF 2 0 2 ,... 



AX2E2 : edifice 
lineaire ; 

If,- 



■ m + n = 6 : doublets d’electrons pointant vers les sommets d’un octaedre 





AX(,E 0 : edifice octaedrique ; AX$E\ : edifice pyramidal 

SFg, PC1(5 , IF5O, . . . a base carree, BrFj, XeF 4 0 , . . . 



E 




AX4E2 : edifice carre ; 
BrF 4 , XeF 4 



Doc. 21 Formules V.S.E.P.R., geometries correspondantes et exemples. Les atomes centraux sont representes en 
gras. Les formules des edifices polyatomiques ne mettant en jeu que des liaisons simples sont ecrites en noir et 
celles comportant au moins une liaison multiple sont ecrites en bleu. 
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Ainsi, considerons trois edifices dont la representation de Lewis a ete etablie 
au paragraphe 1.4. : 

• Vacide hypochloreux HOC1 de representation de Lewis : H - O - CJI 

a pour formule V.S.E.P.R., au niveau de l’atome d’oxygene central, AX 2 E 2 : 
l’edifice est done coude ; 

• Vacide methanoique de representation de Lewis : 

II _ 

H-C-O-H 

a pour formule V.S.E.P.R, au niveau de Latome de carbone central, AXj,Eq : 
l’edifice est done triangulaire ; 

• 1 ’ion triiodure de representation de Lewis : 



a pour formule V.S.E.P.R., au niveau de l’atome d’iode central, AX 2 E 2 : 
l’edifice est lineaire. 

Pour s’ entrainer : ex. 10 et 11 



3.2 • Existence de formules mesomeres 



o 




o o 



Doc. 22 Les trois atomes d’oxy- 
gene de l’ion nitrate sont situes aux 
sommets d’un triangle equilateral. 



Lorsque la structure electronique reelle d’une molecule doit etre decrite a l’aide 
de plusieurs formules mesomeres, deux cas peuvent se presenter selon que les 
formules mesomeres sont equivalentes et conduisent, ou ne conduisent pas, a 
une meme geometrie. 

■ Considerons l’ion nitrate NO 3 ". Dans V application 3, nous avons etabli trois 
formules mesomeres pour cet ion : 

(lO Q -N®-Ol e < — >► 10 = N®- Ol® ■* — »- e IO - N® = Ol ) 

11 “ 1 e “ “ 1 e “ 

( 101 101 101 ) 

Ces trois formules mesomeres sont ici equivalentes et chacune d’entre elles cor- 
respond a la meme geometrie au niveau de l’atome d’ azote puisque leur formula- 
tion V.S.E.P.R. y est identique, AX^Eq : Lion nitrate est done triangulaire (doc. 22). 




e 



Doc. 23 a) Les deux formules 
mesomeres principales de 1 ’ aniline ; 
b) Les trois autres formules meso- 
meres moins contributives. 




■ Considerons a present l’aniline dont les formules mesomeres ont ete etablies 
dans V application 4. 

Les deux formules principales, qui ne font pas apparaitre de charges formelles, 
correspondent au niveau de l’azote a une formulation V.S.E.P.R. AX^E | qui per- 
mettrait de prevoirune geometrie tetraedrique (doc. 23 a). En, revanche, les trois 
formules qui font apparaitre des charges formelles correspondent au niveau de 
l’azote a une formulation V.S.E.P.R. AXj,Eq qui permet de prevoir une geometrie 
plane triangulaire (doc. 23 b). 

L’experience montre que la structure geometrique reelle est intermediaire entre 
ces deux geometries. Les formules moins contributives peuvent done, malgre 
tout, avoir une incidence sur la geometrie. 

Lorsque les formules mesomeres ne sont pas equivalentes, on raisonne 
generalement sur les formules mesomeres principales (les plus contri- 
butives). 



Pour s’ entrainer : ex. 12) 
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3.3 • Modification des angles de liaison 



Les paires electroniques autour de l’atome central ne sont pas toujours abso- 
lument equivalentes. 

3.3.1. Influence des doublets libres 

Les repulsions electroniques different selon les doublets mis en jeu. 

Du fait de 1’attraction exercee par le noyau de l’atome X, une paire liante est 
toujours plus eloignee de l’atome central qu’une paire libre (ou non liante). Les 
interactions electroniques, toujours repulsives, seront alors plus importantes entre 
deux doublets libres qu’entre deux doublets Hants ; l’interaction entre une paire 
libre et un doublet liant sera intermediaire entre les deux. De sorte que : 







H 


a) 


H- 


C-H 






H 


b) 


H- 


N-H 






H 


c) 


H- 


X 

l 

IOI 


Doc. 2 


!4 Representation de Lewis 


des molecules 


de methane (a). 



d’ammoniac (b) et d’eau (c). 



Les interactions repulsives se classent ainsi : 
repulsion non liant/ non liant > repulsion non liant /liant 

> repulsion liant /liant 



C’est pour cette raison que : 

• dans les structures de formulation V.S.E.P.R., AX 4 E 1 , AX 3 E 2 et AX 2 E 3 , les 
doublets libres se placent dans les positions de la base triangulaire ou ils sont 
le plus eloignes des autres doublets presents ; 

• dans les structures de formule AX 4 E 2 , ils se placent le plus eloignes possible 
l’un de l’autre. 

Dans la pratique, la presence d’un doublet libre entraine une deformation 
des angles. 



Un doublet libre E provoque l’ouverture des angles E - A - X et la 
diminution des angles de liaison X-A-X. 



Etudions les angles de liaison dans les molecules CH 4 NH 3 et OPL {doc. 24). 

Les trois molecules CH 4 , NH 3 et OPL , de formulations V.S.E.P.R. respectives 
AX^Eq , AX^E] etAX 2 E 2 , ont toutes une valeur (m + n) = 4: elles relevent done 
toutes d’une repartition tetraedrique des doublets autour de l’atome central. 
L’ augmentation des repulsions dues aux paires libres entraine une reduction 
de Tangle H -A - H (doc. 25). 




a= 109,5° a =107° a =104,5° 

a ' > a a" > a'> a 



Doc. 25 Geometrie des molecules : a) CH 4 ; b) NH 3 ; c) OLD. 
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a) 


IOI 

II 

II 

IOI 


b) 


© © 

I0-N=0 

• 


c) 


IOI 

II 

©IOI 


Doc. 26 

T azote : ; 


Derives oxygenes de 
a) NO? ; b) N0 2 ; c) N0 2 . 


a) 


IOI 




H-C-H 


b) 


If 




C 

H a H 


Doc.27 a) Representation de Lewis 
du methanal. 

b) Structure geometrique du metha- 
nal : a = 116°. 



3.3.2. Presence d'un electron celibataire 

Lorsque la representation de Lewis d’une molecule fait apparaitre un electron 
celibataire, il est compte, en premiere approximation, comme un doublet libre 
d’electrons. Dans la pratique, la presence d’un electron celibataire entraine une 
modification des angles. 

Un electron celibataire est moins repulsif qu’un doublet 

Considerons le dioxyde d’ azote NCU et ses ions derives NO? et NO? dont les 
representations de Lewis sont donnees au document 26. 

• L’ion nitronium NO 2 a une formulation V.S.E.P.R. de type AX 2 E 0 . Cet ion 
presente une structure lineaire parfaite, avec un angle O - N - O de 
a= 180° (doc. 26 a). 

• La molecule NO 2 (doc. 26 b) et Lion nitrite NO 2 (doc. 26 c) ont tous deux 
une formulation V.S.E.P.R. de type AX 1 E 1 , correspondant a un angle 0 - N - 0 
theorique de a = 120°. 

Le doublet libre sur l’atome d’azote dans NO 2 est plus repulsif que l’unique 
electron sur l’azote dans NO 2 . L’ angle O - N - O est done plus petit dans 
NO 2 que dans NO 2 : 115° contre 134°. 

3.3.3. Influence des liaisons multiples 

Les liaisons multiples, constitutes d’au moins deux doublets d’electrons, 
sont plus repulsives que les liaisons simples et sont responsables de la 
modification des angles de liaison au niveau des atomes concernes. 



Ainsi, pour la molecule de methanal (doc. 27 a), de formulation V.S.E.P.R. 
AX 3 E 0 au niveau de l’atome de carbone, on prevoit une geometrie triangulaire 
et des angles de liaison egaux a 120°. La presence de la double liaison entraine 
un resserrement de Tangle HCH qui vaut effectivement 116° (doc. 27 b). 

3.3.4. Influence de I'electronegativite 

Plus un atome est electronegatif, plus il a tendance a attirer vers lui les dou- 
blets Hants qu’il partage. 

Ainsi, si Tatome central est plus electronegatif que les atomes auxquels il est 
lie, les doublets Hants correspondants seront plus proches de lui ; ils vont s’ecar- 
ter les uns des autres pour minimiser leurs repulsions : les angles entre les liai- 
sons correspondantes augmentent (doc. 28). 



© 





a= 107° a' =93° 



■ En resume, les regies de Gillespie permettent de determiner la forme de 
la molecule, mais, compte tenu des approximations sur lesquelles elles repo- 
sent, elles ne permettent en revanche pas de preciser les valeurs exactes des 
angles de liaison qui sont fournies par des determinations experimentales. Elles 
prevoient neanmoins revolution relative des angles X - A -X au sein d’une 
serie de composes voisins. 
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Le document 29, ci-dessous, presente, a titre d’exemple, les valeurs reelles des 
angles observes dans quelques molecules gazeuses d’halogenures AX m a struc- 
ture bipyramidale (doc. 29 a) ou octaedrique (doc. 29 b). 




Doc. 29 Angles de liaison dans quelques molecules gazeuses d’halogenures d’elements du bloc p a structures : 
a) bipyramidale ; b) octaedrique. 

<CT Pour s’ entrainer : ex. 15^) 



3.4 • Polarite des molecules 



De nombreuses molecules possedent un moment dipolaire et sont dites polaires. 
Celles qui ne possedent pas de moment dipolaire sont dites apolaires. 



(*) La presence de doublets libres sur 
certains atomes doit, pour un calcul 
complet, egalement etre prise en 
compte. 

V j 



Nous avons vu au paragraphe 1.5.3. qu’une liaison A - B presente un carac- 
tere ionique partiel, caracterise par la valeur du moment dipolaire ~p , lorsque 
les deux atomes ont des electronegativites differentes. Cette propriete existe 
evidemment pour toutes les m liaisons d’une molecule AX m . Le moment dipo- 
laire de la molecule est donne, en premiere approximation, par la somme de 
tous les moments individuels p ^*' 1 : 




Le moment dipolaire etant une grandeur vectorielle, cette somme peut, selon 
la geometrie de la molecule, etre nulle ou non. Pour interpreter le caractere 
polaire ou apolaire d’une molecule, il est done necessaire de connaitre sa geo- 
metrie. 
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a) 



o 

H 2 

-8 



P 2 
d 2 



Be 
+ 2 8 



Pi 

d\ 



o 

H 1 

-8 




BH3 (b) sont apolaires. Le barycentre 
de leurs charges negatives est 
confondu avec le barycentre de leurs 
charges positives. 




molecule d’eau. Le barycentre G_ des 
charges negatives, confondu avec le 
centre de l’atome d’oxygene, est 
distinct de celui des charges positives 
G+. 



3.4.1. Molecules apolaires 

Dans une molecule apolaire, le barycentre des charges positives est confondu 
avec le barycentre des charges negatives. Les molecules homonucleaires diato- 
miques X 2 sont apolaires puisque la liaison X — X associant deux atomes iden- 
tiques n’est pas polarisee. 

Les molecules AX m symetriques sont egalement apolaires : nous allons le mon- 
trer sur deux exemples, celui de la molecule lineaire BeFL (doc. 30 a) et celui 
de la molecule triangulaire BH3 (doc. 30 b) : 

■ L’hydrogene est plus electronegatif que le beryllium ( % (H) = 2,20, 
X (Be) = 1,57 ). Dans BeH2, les deux liaisons sont polarisees, chaque hydro- 
gene ayant pour charge electrique = - de. La liaison Be - H 1 se caracterise 

alors par le moment dipolaire /?i, oriente dans le sens H 1 *- Be. II en est de 

meme pour le moment dipolaire ~p 2 de la liaison Be - H 2 . Ces deux vecteurs, 
de module pj = de. dj sont opposes. Le moment resultant = 7B+P2 est done 
nul et la molecule apolaire. 

■ L’hydrogene est aussi plus electronegatif que le bore (% (B) = 2,04). Dans 
BH3, chacune des trois liaisons B - H' se definit alors par son moment dipo- 

laire~p„ oriente dans le sens H' *- B. La molecule BH3 etant plane et tous 

ses angles etant de 120°, il est facile de conclure que : ~p -~p\ +Jp> + T 3 = 0 . 

3.4.2. Molecules polaires 

Dans de nombreux cas, les molecules presentent en revanche un moment 
dipolaire permanent qui traduit le fait que le barycentre des charges positives 
et celui des charges negatives ne sont plus confondus. 

■ C’est le cas, par exemple, de la molecule d’eau avec une distance internu- 
cleaire <7 oh de 95,7 pm et un angle H - O - H de 104,5° et pour laquelle un 
moment dipolaire permanent de module p = 1,85 D aete mesure a l’etat vapeur. 

Le moment dipolaire experimental traduit la contribution de tous les moments 
dipolaires individuels, soit la somme de quatre termes, deux correspondant a 
la contribution de chaque liaison O-H et les deux autres a celles des doublets 
libres. 

L’hydrogene est le moins electronegatif des deux elements (% (O) = 3,44), la 

polarisation des liaisons O-H intervient cette fois dans le sens O H'. 

Dans le referentiel visualise sur le document 31, le moment dipolaire resultant 
est alors : p* =lp\ +~p 2 ■ Ses composantes ont done pour valeurs : 

ry sy ry 

Px = Plx + P 2x = Pi cos 2 + P 2 cos y = 2pi COS 2 



Py = Ply + Ply = Pi sin “ ~ P2 sin 2 = 0 

Le moment dipolaire est done porte par la bissectrice de Tangle H - O - H. 
Compte tenu des caracteristiques geometriques de cette molecule, il vient alors : 

1,85 



Pi 



1,51 D 



2 . cos 52,25 

valeur a comparer au moment dipolaire theorique p t ^ de la liaison O-H sup- 
posee totalement ionique : 



Pth 



95,7. 10“ 12 . 1,60. 10“ 19 

n-30 



= 4,60 D 



3,33. 10“ 

ce qui correspond a un pourcentage ionique /jj-o = 32,8 % pour la liaison 
hydrogene-oxygene. 
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Doc. 32 Representation de l’hy- 
bride de resonance de la molecule 
d’ozone (c/. § 2.1.). La molecule 
d’ozone est polaire. 



Une autre methode de calcul, liee a la difference des electronegativites des deux 
elements, conduit pour sa part a = 3 1 ,9 % , confirmant ainsi le calcul fait 
a partir des moments dipolaires. 

■ Lorsque plusieurs formules mesomeres decrivent la structure d’une mole- 
cule, les charges partielles eventuelles de l’hybride de resonance permettent 
de determiner le barycentre des charges positives G + et celui des charges nega- 
tives G_, si on connait la geometrie de l’edifice. S’ils ne sont pas confondus, 
l’edifice est polaire et l'orientation du moment dipolaire se deduit de celle du 

vecteur G_G + (doc. 32). 

4 ^ Pour s’entrainer ; ex. 16 et 17 ) 
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■ ■ Modele de lewis 

I - Definitions 

• Liaison covalente 

Paire(s) electronique(s) associant deux atomes par la mise en commun d’electrons de valence pouvant pro- 
venir des deux atomes ou d’un seul. 

• Regie de l’ octet 

Les atomes d’une molecule partagent autant de doublets d’electrons qu’il leur est necessaire pour la realisa- 
tion de leurs octets (seul H se limite a un doublet). 

Le nombre x de liaisons covalentes, ou valence, que peut former un atome depend directement du nombre 
N v de ses electrons de valence ; pour N v & 4 : 

X=8-Ny 

Les atomes de la seconde periode, et en particulier ceux de carbone C, azote N, oxygene O et fluor F ne peu- 
vent pas etre entoures de plus de huit electrons. 

• Regie des dix-huit electrons 

A partir de la 4 e periode (Z > 18 ), un element tend a constituer des doublets covalents en nombre tel qu’ils 
conferent dix-huit electrons a sa couche de valence. 



II - Especes a liaisons localisees 

• Representation de Lewis 

Ecriture symbolique necessitant la serie d’etapes suivantes : 

- decompte de l'ensemble N e des electrons de valence de l’espece consideree ; 

- assemblage des symboles chimiques des atomes en s’ aidant eventuellement des proprietes chimiques 
connues ; 

- formation de liaisons simples entre atomes centraux et chacun de leurs voisins ; 

- obtention de l’octet de chaque atome externe par apport de doublets ; 

- attribution de tous les doublets restants (et de l’electron celibataire quand N e est impair) aux atomes cen- 
traux en commengant par ceux qui engagent le moins de liaisons ; 

- formation de liaisons multiples si les atomes centraux n’ont pas tous leur octet ; 

- determination du nombre de charge formelle de chaque atome en verifiant que leur somme correspond au 
nombre de charge electrique de l’espece. 

• Charges formelles 

Resultat de la comparaison du nombre d’electrons de valence attribues a un atome dans l’edifice considere 
N a au nombre reel N v d’electrons de valence de cet atome : zp = IV v - lV a , ou N. d se determine en conside- 
rant que toute paire de liaison se partage equitablement entre les deux atomes qu’elle lie, les electrons d’un 
doublet libre appartenant en propre a l’atome sur lequel il est localise. 

La somme des charges formelles des atomes constituant Lespece chimique consideree est toujours egale a la 
charge electrique globale de celle-ci : 

2 Z F = 0 P our une molecule 

Xz F = z P our un i° n de charge q = z .e 
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III - Especes a liaisons delocalisees 

• Principe de la mesomerie 

L’ ensemble des representations de Lewis ecrites pour une espece chimique et ne differant que par la repar- 
tition des electrons autourdes noyaux, definit l’ensemble des formules mesomeres. Ces representations consti- 
tuent des formules limites, ou formules mesomeres. 



• Principales formules mesomeres 

Les representations de Lewis qui decrivent le mieux les configurations les plus stables d’une molecule ou 
d’un ion sont celles qui verifient la regie de l’octet pour C, N, O et F et pour lesquelles la somme des valeurs 
absolues des charges formelles est minimale. La (ou les) formule(s) de Lewis la (ou les) plus probable(s) est 
(sont) generalement celle(s) qui attribue(nt) la charge negative a l’atome le plus electronegatif et la charge 
positive a l’atome le moins electronegatif. 



• Hybride de resonance 

Structure electronique reelle, d’un ion ou d’une molecule, correspondant a une moyenne ponderee de toutes 
les formules mesomeres. 



• Liaison covalente delocalisee 

Une double liaison est delocalisee si elle met en jeu plus de deux atomes. 



IV - Caracteristiques des liaisons 

• Energie de liaison E (on de dissociation D,\n) 

Energie a fournir, a l’etat gazeux, pour dissocier la molecule AB en deux atomes A et B et constituer ainsi 
deux radicaux A et 5 : 

AB( g) — A(g) + B(g) 

Une liaison AB est d’autant plus forte que la distance internucleaire d^B est courte ; l’energie de liaison D^g 
est alors d’autant plus grande. 

• Caractere acido-basique de Lewis 

Un acide de Lewis est un accepteur de doublet, une base de Lewis un donneur de doublet. 



• Moment dipolaire 

Grandeur vectorielle traduisant la polarisation d’une liaison A - B, orientee du pole - vers le pole +, et de 
norme II ~p II = q . d/cg (avec q = charge electrique transferee et d^g la distance internucleaire). 

+ ? ~p -<? — » 

A B p = q . BA avec q = Se et 0 <c><1 

Le caractere ionique, ou pourcentage ionique I^g, d’une liaison A - B depend des moments dipolaires expe- 
rimental p ex p et theorique p[, moment dipolaire obtenu dans le cadre d’une liaison purement ionique. 

j _ Pex p 

AK ~ P , 
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m Geometrie des especes polyatomiques 

I - Modele V.S.E.P.R. (Repulsion des Paires d’Electrons de la Couche de Valence) 

• Principe 

Toutes les paires liantes et libres de la couche externe d’un atome A considere comme central se trouvent sta- 
tistiquement a la meme distance du noyau de cet atome a la surface d’une sphere dont le noyau occuperait le 
centre. Les electrons correspondants se localisent le plus loin possible les uns des autres afin de minimiser 
les repulsions. 

• En premiere approximation 

- Les liaisons multiples sont traitees comme des liaisons simples ; 

- Un electron celibataire est traite comme un doublet libre. 

• Formulation V.S.E.P.R. 

Ecriture symbolique de type AX m E n qui precise les nombres m d’atomes X lies a l’atome central A et n celui 
de ses propres doublets ou electron celibataire. 

La somme (m + n) definit la geometrie de la molecule. 



• Geometrie des edifices selon leur formulation V.S.E.P.R. AX m E n 



m + n = 2 


AX 2 Eq lineaire 


m + n = 3 


AX$E$ triangulaire 


AX 2 E 4 coude 


m + n = 4 


AX 4 E 0 

tetraedrique 


AX$E i pyramidal 
a base triangulaire 


AX 2 E 2 coude 


m + n = 5 


AX$E o bipyramidal 
a base triangulaire 


AXi\Ei tetraedrique 
irregulier papillon 


ax 3 e 2 ax 2 e 3 

en T lineaire 


m + n = 6 


AX^Eq octaedrique 


AX$E\ pyramidal a base carree AX 4 E 2 carre 



II - Consequences structurales 

• Les angles de liaison peuvent etre modifies et les structures geometriques prevues definies par le fait que : 

• les repulsions electroniques entre doublets se classent ainsi : 

non liant/non liant > non liant/liant > liant/liant 

• un electron celibataire est moins repulsif qu’un doublet ; 

• une liaison multiple est plus repulsive qu’une liaison simple. 

Dans le cas de formules mesomeres, la geometrie de l’espece est celle de l’hybride de resonance, geometrie 
donnee le plus souvent par la geometrie des formules mesomeres les plus contributives. 



• Polarisation moleculaire : 

Une molecule est polaire chaque fois que les barycentres des charges positives et negatives ne coincident pas 
ou que la somme vectorielle des moments dipolaires des liaisons polarisees est non nulle. C’est generale- 
ment le cas lorsque A porte des ligands X et X’ differents, ou des doublets libres (sauf pour les configurations 
AX 2 E 3 et AX 4 E 2 ). 



© 





Exercices 



Applications directes du cours 



ft Composes moleculaires 

Etablir les representations de Lewis des composes cova- 
lents suivants et preciser si l’atome central, represente en 
gras, respecte la regie de l’octet : 

1 • tribromure de bore BBr 3 

2 • peroxyde d ’hydrogene H 2 O 2 

3 • tetrachlorure de carbone CCI 4 

4 • chlorure d’iode IC1 

5 • hydroxy lamine NH 2 OH 

6 • trichlorure d’iode ICI 3 

7 • nitrure d’ aluminium AIN 

8 • tetrafluorure de xenon XeF 4 SOS 

9 • phosgene COCI 2 

SOS : L’atome de xenon a huit electrons de valence. 

Charges formelles 

Calculer les charges formelles portees par chaque atome 
dans les derives oxygenes du soufre suivants. 



1 • S0 3 : 


IOI 

IOI 


2 • SO 3 : 


0=S-0l 


© 




IOI 




IOI 










IOI 

II 


- 


3 • HSOi : 


0 =S- 0 -H 


0 4 • HSO 4 : 


o=s-o- 

1 


H 




IOI 




IOI 





0 Ions polyatomiques 

Ecrire la formule de Lewis des ions suivants ; leur(s) 
atome(s) central(aux) est(sont) represente(s) en gras : 

1 • ion phosphonium PH| 

2 • ion hypobromite BrO~ 

3 • ion tetrahydroborate BH 4 

4 • ion tetrafluoroiodonium IF 4 

2 _ 

5 • ion peroxyde 

6 • ion hydrazinium N 2 Hj 

(01 L'iodure d'hydrogene 

1 • Dans quel sens la molecule d’iodure d'hydrogene HI 
est-elle polarisee ? Dessiner le vecteur moment dipolaire. 

2 • Donner l’expression litterale de 8, caractere ionique 
partiel de la liaison HI. 

3 • Doit-on s’attendre a une valeur plus elevee ou plus 
faible pour la molecule de HBr ? Justifies 




Donnees : 

Moment dipolaire de la molecule HI : p = 1 ,47 . 10 ~ 30 C.m. 
d( H-I)= 1,60 . ICC 10 m. 

Charge elementaire : e = 1,6. 10 -19 C. 



0 Mesomerie 

Ecrire, pour chaque ion, les formules mesomeres les plus 
contributives a la description de sa structure reelle : 

1 • perchlorate CIO 4 2 • chlorate CIO 3 

3 • nitrite NCE 4 • hydrogenophosphate HPO^ 

5 • azoture N 3 6 • thiocyanate SCN - 




Formule de Lewis preponderante 



Completer, si necessaire, les formules mesomeres pro- 
posees, et choisir celle qui contribue le plus a la descrip- 
tion de Lhybride de resonance. 



1 • SF 2 : 

2 • C0 2 : 



3*S 2 0 3 2 -: 



a. 


IF-S-FI 


ou b. 


F=S=F 


a. 


IOI 

II 

O 

II 

IOI 


ou b. 


O-COI 




IOI 


© 


IOI 


a. 


s=s=o 

1 


ou b. 


IS-S = 0I 




IOI 




IOI 



HP Hybrides de resonance 

Representer Lhybride de resonance caracteristique pour 
chacune des especes suivantes : 

1 • S0 2 ~ 2 • S0 3 3 • N0 2 

Protoxyde d'azote 

Rechercher, parmi toutes les formules de Lewis possibles, 
celle(s) susceptible(s) de decrire le plus correctement le 
protoxyde d’azote N 2 0 




"Mesomerie en chimie organique 



Ecrire les principales formules mesomeres des especes 
suivantes : 

a. le butadiene : H 2 C = CH-CH = CH 2 

b. Lion phenolate : c. Lion phenylcarbonium SOS : 



H. 

H 



IOI° 

I 

.CL 



C 

I 

c 



c 

I 

H 



H 

H 



© 

DOL 




I 

H 



H 

H 



SOS : Un doublet ^peut basculer vers la lacune electro- 
nique. 
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CD Chlorures de phosphore 

Le pentachlorure de phosphore existe sous forme d’ions 
PCI 4 et PClg a l’etat solide, et de molecules PCI 5 a l’etat 
gazeux. 

1 • Preciser la geometrie des trois derives chlores a l’aide 
du modele V.S.E.P.R. 

2 • Evaluer les angles de liaison Cl-P-Cl dans ces especes. 

CD "Structures moleculaires 



Determiner la geometrie des molecules et ions suivants 
(l’atome central est represente en gras) : 



BC1 3 


BeFi 


BeF 4 ~ 


BrF 3 


CCI 3 H 


COCl 2 


CS 2 


CI3 


Gal 3 


IClBr 


ICI 2 


ICI 3 


ICI 4 


IF 5 


nh 2 


NOBr 


PC1 3 


SC1 2 



SC1 4 XeF 2 

© **Prevision de geometrie 

Determiner la geometrie des molecules et ions suivants 
(l’atome central est represente en gras) : 

CO 3 2 " CIO 2 CIO 3 CIO^ IF 2 0 2 I 3 

N0 2 N0 2 P0 4 ~ SeO 3 2 ~ XeF 2 0 2 Xe0 3 

Xe0 4 

© Le cyanure d'hydrogene 

1 • a. Donner la representation de Lewis de la molecule 
de cyanure d’hydrogene HCN 

b. En deduire sa geometrie. 

c. En supposant que la polarite de cette molecule provient 
essentiellement de la liaison CN, preciser l’orientation de 
son moment dipolaire 

2 • On considere la molecule CNH 

a. Donner les formules mesomeres de cette molecule. 

b. Cette molecule est lineaire. Quelle est la formule meso- 
mere la plus contributive ? 

© Soufre et oxygene 

1 • L’ oxygene et le soufre ont pour numeros atomiques 
Z(O) = 8 etZ(S) = 16. Donner les configurations electro- 
niques de ces deux atomes dans leur etat fondamental. 

2 • Donner la formule de Lewis de l’acide sulfurique H 2 S0 4 
(les quatre atomes d’oxygene sont lies a l’atome de soufre). 
En deduire celle des ions hydrogenosulfate HSO 4 et sul- 
fate SO|-. Quelle est la structure spatiale prevue par 
la methode V.S.E.P.R. pour ces edifices ? 



3 • Repondre aux memes questions qu’en 2. pour l’acide 
sulfureux H 2 S 03 et les ions hydrogenosulfite HSO 3 et 
sulfite S0 2 ~ 

4 • L’ion thiosulfate S 2 Oj~ peut etre vu comme resultant 
du remplacement dans Lion sulfate d’un atome d’oxygene 
par un atome de soufre. Quelle est la formule de Lewis de 
cet ion ? Quelle est sa structure spatiale ? 

© Evolution des angles de liaison 

1 • Donner la representation de Lewis de la molecule FNO 
En deduire sa geometrie a l’aide de la methode V.S.E.P.R. 



2 • Expliquer 1’evolution de Tangle de liaison XNO. 



compose 


FNO 


C1NO 


BrNO 


angle XNO 


110 ° 


113° 


117° 



© Les oxydes de soufre 

1 • Donner la structure electronique de Toxygene et du 
soufre. Comparer leur electronegativite. 

2 • Ecrire la formule de Lewis des especes suivantes : H 2 S, 
S0 2 , S0 3 . 

3 • Prevoir la geometrie de ces especes et les representer. 
Estimer les angles entre les liaisons. 

4 • Pour chacune de ces molecules, discuter Texistence 
d’un moment dipolaire. Preciser son orientation sur un 
schema. 



L'uree 

On considere la representation de 
Lewis suivante de la molecule d’uree : 



(£> = C 



NH-, 
/ 2 

\ 



nh 2 



1 • Appliquer le modele V.S.E.P.R. pour trouver la geo- 
metrie de Tenvironnement de l’atome de carbone dans la 
molecule. 

2 • Les atomes de carbone, d’azote et d’oxygene sont-ils 
coplanaires ? 

3 • La molecule d’uree est-elle polaire ? 



Moments dipolaires 

Le dichlorobenzene C 6 H 4 CL existe sous trois formes a), 
b) et c) qui different par la position relative des deux atomes 
de chlore sur le cycle benzenique. 



1 • Preciser le caractere polaire ou non de ces trois formes. 

2 • Identifier celle qui possede le moment dipolaire le plus 
grand. Exprimer sa valeur en fonction du moment dipo- 
laire p de la liaison C-Cl. 



a. b. c. 




© Quelques composes de Node 

1 • a. Donner la representation de Lewis de l’ion triiodure 
I3 et celui de l’ion triiodonium l3 + sachant que, dans ces 
deux representations, l’atome central est lie a chacun de 
ses voisins par une liaison simple. 

b. Donner la geometrie prevue par la methode V.S.E.P.R. 
pour ces deux ions. Representer ces ions dans l’espace en 
indiquant la direction des doublets libres eventuels. 

2 • a. Donner la representation de Lewis de l’ion iodate 
IO3 (l’atome d’iode est central). Toutes les liaisons iode- 
oxygene ont-elles la merne longueur ? Justifier. 

b. Donner la geometrie prevue par la methode V.S.E.P.R. 
pour cet ion. Le representer dans l’espace en indiquant la 
direction des doublets libres eventuels. 

3 • a. Donner la representation de Lewis de la molecule 
IBrj (l’atome d’iode est central). 

b. Les molecules FCI5 (l’atome de fluor est central) et 
BrCls (l’atome de brome est central) peuvent-elles a priori 
exister ? Justifier brievement la reponse. 
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Les oxydes d'azote 




1 • Donner la formule de Lewis principale du monoxyde 
d’azote NO. Selon la temperature, il peut se dimeriser en 
N2O2. Justifier la facilite de cette dimerisation et donner 
la formule de Lewis probable du dimere. SOS 



2 • Donner deux formules de Lewis du dioxyde d’azote 
NO2, ou l’atome d’azote est central, et justifier qu’il se 
dimerise facilement en N2O4 



SOS : Completer l’ octet de I’atome le plus electronegatif. 



© Oxoanions du manganese 

1 • Donner une representation de Lewis preponderante 
des ions permanganate Mn0 4 et manganate MnO| . Prevoir 
leur geometrie. 

2 • La distance Mn-0 est de 162,9 pm dans Mn0 4 et de 
165,9 pm dans MnO|~. Comment peut-on expliquer 
qualitativement cette difference ? SOS 

(D’apres Concours Centrale-Supelec .) 

SOS: S’ interesser au caractere plus ou moins marque de 
double liaison. 



Composes de I'arsenic 

1 • Dans la colonne du tableau periodique des elements 
comprenant 1’ azote N, on trouve egalement le phosphore 
P, l’arsenic As et l’antimoine Sb. Les trois atomes, azote 
(Z(N) = 7), phosphore (Z(P)= 15) et arsenic (Z(As) = 33) 
presentent-ils une couche de valence isoelectronique ? 

2 • Combien de liaisons covalentes peuvent etre etablies 
par ces trois elements en imposant une charge formelle 
nulle pour N, P ou As ? 



Fluorures de bismuth 

Le bismuth a pour numero atomique Z = 83. II appartient 
a la 6 e ligne et a la 15 e colonne de la classification perio- 
dique. II donne avec le fluor deux composes de formule 
BiF3 et BIF5 

1 • Preciser la configuration electronique de la couche de 
valence du bismuth. 

2 • Montrer la compatibility des formules des deux deri- 
ves fluores BiF3 et BiFs avec les structures electroniques 
des atomes de bismuth et de fluor. Donner les representa- 
tions de Lewis et la geometrie des deux composes fluores. 

(D'apres Concours Centrale-Supelec.) 



3 • L’arsenic peut donner deux bromures AsBr3 et AsBrj 
Donner la representation de Lewis de ces deux bromures. 
Peut-on obtenir les memes bromures avec 1’azote et le 
phosphore ? Justifier. 

4 • Donner une representation spatiale de ces deux 
bromures en utilisant la methode V.S.E.P.R. 

5 • L’arsenic est susceptible de donner des ions arsenites 
AsOjj~ et arseniates AsO|~. Donner une representation de 
Lewis de chacun de ces ions, sachant que chacun des atomes 
d’oxygene n’est lie qu’a l’atome d’arsenic. 

6 • Dans chacun de ces deux ions, les liaisons As-0 ont 
la meme longueur, mais elles sont de longueur differente 
d’un ion a 1’ autre. Pourquoi ? SOS 
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7 • Donner la formule des arsenites de sodium, de calcium 
et d’aluminium. SOS 

(D’apres Concours Mines, Ponts.) 

SOS . 6 • S’ interesser au caractere plus ou moins mar- 
que de double liaison. 

7 • Un solide est electriquement neutre. 



3 • Comparer ce resultat au moment dipolaire previsible 
pour la molecule de tetrahydropyrrole obtenue par hydro- 
genation complete de la molecule de pyrrole. 

4 • Discuter des capacites de protonation du pyrrole. 

SOS : Rechercher le barycentre des charges positives et 
celui des charges negatives. 



© Le monoxyde de carbone 

L’oxygene et le carbone peuvent s’associer pour former 
le monoxyde de carbone CO 

1 • Donner la formule de Lewis du monoxyde de carbone 
dans laquelle tous les atomes verifient la regie de l’octet. 
Preciser les charges formelles. 

2 • Definir la notion d’electronegativite d’un element. La 
localisation des charges est-elle en accord avec les elec- 
tronegativites de l’oxygene et du carbone ? 

3 • On mesure un moment dipolaire p = e.CO ou 
IICO 11 = 115 pm et £= 4,3 . 10 -21 C. Evaluer II p II en debye 
D en justifiant l'interet de cette unite. On rappelle que 
1,0 D = 0,33. l(L 29 C.m. 

4 • En supposant que la liaison C-0 soit parfaitement 
ionique, evaluer le moment dipolaire theorique I \p x \ I . Definir 
et calculer alors le pourcentage ionique de la liaison C-0 
sachant que la charge elementaire est e = 1 , 6 . 1 0 _1 9 C . Faire 
alors le lien avec la representation de Lewis. 

© *Pyrrole 

1 • Ecrire les formules mesomeres limites 
de la molecule de pyrrole ci-contre. 

En deduire une representation delocalisee 
faisant apparaitre les charges. 

2 • Discuter de son caractere polaire en considerant la 
representation de l’hybride de resonance. SOS 




**Cyanamide 

L’ action du diazote sur le carbure de calcium a 1 100 °C 
conduit, par une reaction exothermique, a la cyanamide 
calcique CaNCN : 

CaC 2 + N 2 = CaNCN + C 

La cyanamide calcique contient Lion cyanamide [NCN] 2- ; 
par hydrolyse, elle conduit a la cyanamide de formule 
H 2 NCN. Celle-ci se dimerise en solution alcaline en dicya- 
namide (H 2 N) 2 CNCN. L’ecriture des formules precedentes 
suggere les atomes lies. Les structures sont acycliques. 

1 • Proposer une representation de Lewis et une geome- 
trie previsible pour : 

a) Lion cyanamide [NCN] 2 ~ 

b) la cyanamide H 2 NCN 

c) la dicyanamide (H 2 N) 2 CNCN 

2 • Proposer des formes mesomeres pour la dicyanamide. 
En deduire les consequences sur sa geometrie. 

3 • La dicyanamide peut etre transformee a son tour en 
melamine de formule : 

a. Proposer des formules 
mesomeres pour la mela- 
mine. 

b. Identifier, en le justi- 
fiant, les atomes copla- 
naires. 

c. Preciser le caractere particulier cette molecule. 





<tra rmitd 

• Savoir definir et determiner les 
vitesses de disparition d’un reac- 
tif et de formation d’un produit, 
dans le cas d’un reacteur ferme de 
composition uniforme. 

• Savoir definir la vitesse de reac- 
tion correspondante et la relier 
aux vitesses de disparition et de 
formation des differentes especes. 

• Connaitre l’influence de divers 
facteurs cinetiques : 

- savoir definir et determiner l’ordre 
d’une reaction chimique (methodes 
differentielle et integrate), la dege- 
nerescence de l’ordre ; 

- loi empirique d’Arrhenius ; 
energie d’activation. 

• Savoir exprimer et integrer la loi 
de vitesse correspondante pour 
des ordres simples. Temps de 
demi-reaction. 




• Avancement d’une reaction 
{cf. Term. S). 

• Vitesse de reaction ; facteurs cine- 
tiques ; catalyse ( cf. Term. S). 

• Bilan de matiere decoulant d’une 
reaction chimique. 

• Definition des nombres stoe- 
chiometriques algebriques et de 
1’ avancement d’une reaction chi- 
mique. 

• Equation d’etat du gaz parfait. 
Loi de Beer-Lambert. 

Outils mathematiques : methodes de 

resolution de quelques equations dif- 

ferentielles. 



Vitesses 
de reaction 



INTRODUCTION , 

O n pourrait penser que la composition d’un sys- 
teme ou se deroulent des reactions chimiques est 
determinee par la stabilite des differents produits pou- 
vant se former, les produits les plus stables etant les 
plus abondants. 

En realite, il existe de tres nombreux composes instables 
dans les conditions de leur environnement. Ainsi, un 
corps aussi dur et, en apparence, aussi solide que le 
diamant est instable tant vis-a-vis de son oxydation 
par le dioxygene de I’air que vis-a-vis de sa transfor- 
mation en graphite. 

La composition des systemes est souvent regie 
plus par la cinetique de leur evolution que par 
la stabilite des produits susceptibles de se former. 
Dans ce chapitre, nous allons apprendre a analyser 
quantitativement le role des differents facteurs cine- 
tiques, deja rencontres en Terminale : concentrations 
des reactifs, temperature ... 
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Vitesses de reaction 



D Quelques definitions 



1.2 • Description d'un systeme 



© 




surface fermee 




Doc. 1 Systeme, milieu exterieur. 



• homogene : qui a me me composition 
en chaque point. 

• uniforme : qui a meme valeur en 
chaque point. 

\ 



Le quotient de deux grandeurs exten- 
sives fournit une grandeur intensive. 
La masse volumique p du systeme est 
par definition : 




m et V sont extensives, mais p est inten- 
sive puisque : 

m_ _ A .m 

v a.l 





C : 








— diiode dans 






le toluene 






— diiode 






dans 


G 




5 l'eau 



Doc. 2 Definition d’une phase. 



L’eprouvette contient deux phases 
liquides : la phase inferieure est 
une solution aqueuse de diiode, la 
phase superieure est une solution 
de diiode dans le toluene. 

A la traversee de la surface de sepa- 
ration, la masse volumique et la 
concentration en diiode sont dis- 
continues. 



■ Parametres d’un systeme 

On appelle systeme la portion de l’Univers faisant l'objet de l’etude. Le reste 
de 1’Univers constitue le milieu exterieur (doc. 1). 

L’etat d’un systeme a l’equilibre est bien determine par la connaissance d’un 
petit nombre de grandeurs macroscopiques, appelees parametres d’etat. 
Exemple : 

Soit un systeme X contenant les quantites n\ du constituant B\ , «2 du consti- 
tuant /?2> ••• n \ du constituant 5; , l’ensemble formant un melange homogene. 
Les parametres de ce systeme sont sa masse m, son volume V, les quantites de 
matiere n\, no, ..., la temperature T et la pression p, considerees comme uni- 
formes dans le systeme. 

■ Parametres intensifs et extensifs 

On distingue les parametres intensifs (ou de qualite) et les parametres exten- 
sifs (ou de quantite) : la reunion de X systemes identiques laisse les parametres 
intensifs inchanges tandis que les parametres extensifs sont multiplies par X. 
Exemple : 

La masse m, le volume V, les quantites de matiere n\, no, ...sont des grandeurs 
extensives. La temperature T et la pression p sont intensives. 

■ Phases d’un systeme 

On appelle phase un systeme dont l’aspect macroscopique est le meme en tout 
point ; les etats physiques d’un corps pur (cristal, liquide et gaz) constituent 
des phases differentes. Des solides ou des liquides non miscibles correspon- 
dent egalement a des phases differentes. 

En revanche, les gaz sont miscibles en toute proportion et un melange de gaz 
constitue une phase unique. 

Dans une phase, les parametres intensifs sont soit uniformes, soit varient de 
maniere continue, d’un point a un autre, sur tout le volume de la phase. A la 
traversee de la frontiere entre deux phases, il existe au moins un parametre 
intensif qui subit une discontinuity (doc. 2). 

■ Composition d’un systeme 

• Pour decrire la composition d’une phase, les quantites n\ , n 2 , , des 

constituant 5 1 , Bo,... B n peuvent etre utilisees, mais on leur prefere des para- 
metres intensifs comme les fractions molaires ou les concentrations. 

Soit un melange homogene des constituantsfi^fDv B n , occupant un volume 
V ; par definition : 

- la fraction molaire Xj du constituant B , est le quotient de sa quantite de matiere 
par la quantite totale de matiere de la phase : 

n j 

J • — ' 

1 1t\ + n 2 + ••• + n n 

k= 1 

- la concentration molaire q ou [5,] de B, est le quotient de sa quantite par le 

fl ’ 

volume total V de la phase : c ; - = — 



_ »/ 
k = n 

X n k 






(*) Soit un systeme ferme, siege de la 
reaction d’equation : 

H 2 + CH 2 = CH 2 = CH 3 -CH 3 
Si le melange initial est equimolaire et 
la reaction totale, la quantite de matiere 

est divisee par deux ! 

V / 




systeme ouvert : au cours de ce dosage 
par argentimetrie, la quantite totale 
de matiere dans l’erlenmeyer varie 
par suite de l’ajout de la solution de 
reactif titrant Ag + + NO 3 et du fait de 
la reaction de titrage : 

Ag + + Cl- = AgCl 




Doc. 4 La synthese de l’ammoniac 
s’effectue dans un reacteur ouvert 
fonctionnant en regime permanent. 



Vitesses de reaction 




• Dans le cas d’une phase gazeuse, on peut egalement utiliser les pressions 
partielles. 

Soit un melange des constituants gazeux B\ , B 2 ,... B n , occupant le volume 
total V a la temperature T ; par definition : 

La pression partielle /?, du constituant gazeux B, dans le recipient est la 
pression qu’il exercerait sur les parois de ce recipient s’il s’y trouvait seul. 

Si le gaz est decrit par l’equation d’etat des gaz parfaits (c’est l’hypothese qui 
sera toujours faite dans ce cours) : 



Loi de DALTON : 




Dans un melange ideal de gaz parfaits, la pression totale est la somme 


des pressions partielles de tous les gaz presents : 






(3.1) 



QfPour s’entrainer : ex. 1, 2 et 3 ) 



1.2 • Echanges d'un systeme avec le milieu exterieur 

Soit la surface fermee (if) delimitant le systeme £ Les proprietes de la surface 
(if) ont une grande importance car elles determinent les echanges du systeme 
£ avec le milieu exterieur. 

• Si la surface (if) interdit tout echange, de matiere ou d’energie, entre le sys- 
teme £ et l’exterieur, le systeme £ est dit isole. Ce cas est un cas limite, qui 
n’est jamais parfaitement realisable. 

• Si la surface (if) interdit les echanges de matiere entre le systeme £ et l’ex- 
terieur, mais permet les echanges d’energie, le systeme £ est dit ferme. L’ absence 
d’echange de matiere avec le milieu exterieur ne signifie pas que la quantite 
de matiere de £ reste constante : celle-ci peut en effet varier par suite de pro- 
cessus internes, les reactions chimiques 

• Si la surface (if) permet tout echange, de matiere ou d’energie, entre le sys- 
teme £ et l’exterieur, le systeme £ est dit ouvert (doc. 3). 

L’ absence d’echange de matiere avec le milieu exterieur impose l’invariance de 
la masse du systeme ; la reciproque n’est pas vraie. Un systeme dont la masse ne 
varie pas au cours du temps n’est pas necessairement ferme : un systeme ouvert 
peut avoir une masse constante si le debit massique d’entree est egal au debit 
massique de sortie. On dit alors que le systeme est en regime stationnaire. 
Cette situation se rencontre frequemment dans l’industrie chimique lourde 
(doc. 4). 

1.3 • Avancement de reaction 

1.3.1. Nombres stcechiometriques algebriques 

■ Exemple 

Soit la reaction de synthese de l’ammoniac d’equation : 

N 2 + 3H 2 =2NH 3 

On peut mettre cette equation sous la forme : 

0 = -N 2 -3 H 2 + 2 NH 3 

Les nombres stcechiometriques deviennent algebriques : celui du diazote est 
alors - 1, celui du dihydrogene - 3 ; celui de l’ammoniac reste egal a + 2. 
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Vitesses de reaction 



■ Generalisation 



Soit un systeme, siege d’une reaction chimique unique dont l’equation 
peut etre ecrite : 

I n | . Bi + I v 2 | . B 2 + ... = Vi .Bj + vj.Bj + ... 

soit encore : 0 = X v,- . B, 

i 

Dans cette ecriture, v, est le nombre stcechiometrique algebrique : 

• Vi est positif si B, est un produit de la reaction ; 

• v, est negatif si B, est un reactif de la reaction. 



1.3.2. Bilan de matiere entre deux instants 



(*) ksi est la lettre x en grec 



/ \ 

Dans un systeme ouvert, les variations 

de quantite de matiere des differents 
constituants peuvent avoir deux causes : 

- les echanges avec l’exterieur ; 

- les reactions chimiques. 

On a alors : 

A/j; = (A«,)echange + (A/i,)reaction 

V / 



Dans un systeme ferme, les variations A/t; des quantites de matiere des diffe- 
rents constituants sont dues aux reactions chimiques s’y deroulant. Ces varia- 
tions A/t i , A/t 2 , ..., A/tj ne sont alors pas independ antes. 

Exemple : 

Considerons la reaction d’equation : 0 = -N 2 - 3 H 2 + 2 NH 3 

se deroulant dans un systeme ferme . 

En notant desormais l’avancement de la reaction, effectuons un bilan de 
matiere entre les instants de dates t et t+At. Etablissons un tableau d’avance- 
ment en notant At, la variation de l’avancement de la reaction entre t et t+At. 



Vi-Bj 


- 1 n 2 


-3H 2 


+ 2NH 3 


quantite a / = 0 


«i(0) 


» 2 ( 0 ) 


«3(0) 


quantite a t 


» 1 ( 0 )- 1 | 


«2(0)-3§ 


« 3 ( 0 ) + 2 £ 


quantite at + At 


«i(0)- l(t + At) 


n 2 ( 0)-3(£ + A$ 


n 3 (0) + 2(£+A£ 



D’apres ce tableau, les variations, entre t et t+At, des differentes quantites de 
matiere sont egales a : 

A// 1 = «i(t+At) - n j (t) = - At, Anj = n^it+At) - «2(0 = - 3A£ 
An 3 = n 3 (f+Af) - n 3 (t) = + 2A£ 

Formons les quotients A iij / v, : 

Ani_ = -A^ =A( e An 2 _ - 3Ag _ ^ A n 3 + 2A£ _ A ^ 

v | - 1 V 2 - 3 v 3 + 2 

Nous constatons qu’ils ont la meme valeur pour tous les participants a la 
reaction. 



1.3.3. Avancement de reaction 

■ Definition 

Dans un systeme ferme, siege d’une reaction unique d’equation 

0 = V v,- .B,-, le quotient est independant du constituant B, consi- 

i V Vi / 

dere ; il caracterise le deroulement de la reaction dans le systeme etudie. 
II est appele variation d’ avancement de reaction entre t et t + At et note At,. 



■ Proprietes generates 

D’apres cette definition : 

• t, depend des nombres stcechiometriques ; t, ne peut etre defini qu’apres ecri- 
ture de l’equation ; 






Vitesses de reaction 




Sens direct ou sens 1 — t 
Sens inverse ou sens 2 • 



Soit la reaction d’equation : 

0 = 2 NH 3 - N 2 - 3 H 2 
se deroulant dans un system e fertile dont 
les compositions a t = 0 et a 1 sont les 
suivantes : 



constituant 


n 2 


H 2 


nh 3 


quantite a t = 0 


2 


8 


6 


quantite a t 


2-5 


OO 

1 

<_»-> 

cTVc 


6 + 2J 



• Si la reaction se fait dans le sens direct, 
<Jest positif : n(N 2 ) s’annule pour J= 2 
mol alors que ;i(H 2 ) est encore positif. 
Done J max = 2 mol . 

• Si la reaction se deroule en sens 
inverse, Jestnegatif : h(NH 3 ) s’annule 
pour J = - 3 mol . 

Done J m j n = - 3 mol . 

V / 

Doc. 5 Les valeurs de £ sont bor- 
nees. 



• on ne sait mesurer que des variations d’avancement de reaction ; on peut done 
fixer arbitrairement Lavancement de la reaction a L instant origine. Sauf men- 
tion du contraire, nous prendrons <J(f = 0) = 0 ; 

• £ augmente quand la transformation reelle se deroule dans le sens direct - 
arbitraire - de l’equation ; £ diminue quand la transformation reelle se deroule 
dans 1’ autre sens ; 

• £ est homogene a une quantite de matiere ; il est done exprime en mol (ou en 
ses multiples ou ses sous-multiples). 

■ Dans un systeme ferme, la variation de la quantite de matiere k, du consti- 
tuant Bj entre l’instant origine et l’instant de date t est telle que : 

A «/ = nff) - tij( 0) = Vj .A | = v,- . | 

11 en resulte : 



H,(f) = «,( 0) + Vi . £ , soit d/t ( - = Vj . dij 



(3.2) 



• Les quantites de matiere etant des grandeurs positives ou nulles, les varia- 
tions de sont bornees (doc. 5) : 

£ max est l a plus petite valeur positive de annulant la quantite de matiere de 
Tun des reactifs. 

(J m ; n est la plus grande valeur negative de annulant la quantite de matiere de 
l’un des produits. 

• Si la reaction est totale dans le sens direct : lim % = <J max ; si la reaction est 

totale dans le sens inverse : lim £ = (J m ; n . 

t — ^°° 

Quand l’etat final est un etat d'equilibre chimique, ou coexistent reactifs et 
produits de la reaction, £ reste compris entre les bornes <J m j n et ij max . 

$ )Pour s’entrainer : ex. 4 et 5 ) 




Doc. 6 Interpretation graphique de 
la vitesse de formation. 

Le coefficient directeur de la tangente 
a la courbe c €, representative de n,-(f) 
au point d’abscisse est egal a la 
vitesse de formation du constituant 
Bj a l’instant de date t\. 



i) Vitesse de reaction pour un systeme 
ferme 



2.1 • Vitesses 



2.1.1. Vitesses de formation et de disparition d'un corps 



Soit un systeme ferme, siege d’une ou plusieurs transformations chimiques ; 
soit rij = n(Bj) la quantite de matiere du constituant Bj. 



La vitesse de formation Yj B . du constituant chimique Bj est egale a la 
derivee temporelle de sa quantite de matiere ; sa vitesse de disparition 
y,j Bi est l’opposee de sa vitesse de formation. 







(3.3) 



Ces definitions sont independantes de l’ecriture des equations. 



Ces vitesses sont algebriques et sont done definies quels que soient les roles 
(reactif ou produit) tenus par le constituant considere dans les reactions : si ce 
constituant est produit par les reactions, sa quantite de matiere augmente et sa 
vitesse de formation est positive (doc. 6) ; s’il est consomme, sa vitesse de for- 
mation est negative. 
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Vitesses de reaction 



I d«(S]) i dnibyt _ 

It “1 = 

v 

Doc. 7 Dans un systeme forme, 
les vitesses de formation ne sont pas 
independantes. 



r 


£ 


\ 


dim[T] = dim 


_ N =N.T~ l . 




/ 


T 


V 




y 



Doc. 8 Dimensions de T. 



On melange une solution incolore de 
peroxodisulfate de potassium et une 
solution, incolore elle aussi, d’iodure 
de potassium, puis on repartit la solu- 
tion obtenue dans deux bechers ; 1'un 
regoit V\ = 50 mL de melange et 1’ autre 
V 2 = 250 mL. 

L’evolution du systeme selon la reac- 
tion d’equation : 

S 2 0 8 2 - + 2 I" = 2 S0 4 2 “ + I 2 
se traduit par 1’ apparition d’une colo- 
ration jaune qui se produit de maniere 
synchronised dans les deux recipients. 

II serait tentant de dire que la vitesse de 
la reaction est la meme dans les deux 
cas ; or la quantite de matiere transfor- 
med, dans le second systeme, pendant 
une duree donnee, est cinq fois plus 
grande que celle transformee dans le 
premier, pendant la meme duree. 

Done £ 2 - 5 t,\ . En revanche : 

.£ £ 

*l-2± 

Vi v, 

v 

Doc. 9 La vitesse volumique de 
reaction est une grandeur intensive. 




Une vitesse de formation ou de disparition est homogene au quotient d’une 
quantite de matiere par un temps. Dans le systeme international d’unites, Yf 
et Yd sont generalement exprimees en mole par seconde (mol. s^ 1 ), mais on 
peut aussi utiliser les multiples et sous-multiples de la mole (kilomole, milli- 
mole, ...) ainsi que la minute et l’heure pour exprimer cette grandeur. 

2.1.2. Vitesse de reaction 

Considerons un systeme ferme, de composition uniforme, siege d'une seule 

transformation, decrite par l’equaton algebrique : 0 = Xvj.Bj. 

i 

Les variations des quantites de matiere des differents participants etant pro- 
portionnelles, les vitesses de formation de ces corps ne sont pas independantes 
les unes des autres (doc. 7). 

L’une quelconque de ces vitesses permet done de caracteriser revolution tem- 
porelle de l’ensemble du systeme chimique, mais il est interessant de definir 
une grandeur qui sera la vitesse de la reaction. Soit %(t) l’avancement de la 
reaction a l’instant de date t, avec la convention £(f = 0) = 0. 

Par definition, la vitesse, Y, d’une reaction d’equation : 0 = 2V, .6/ 

i 

est la derivee temporelle de l’avancement de la reaction, souvent 
notee £ . 

Y = 



% , comme £ , depend des nombres stcechiometriques : Y ne peut etre definie 
qu’apres ecriture de l’equation. 

Y est homogene au quotient d’une quantite de matiere par un temps (doc. 8). 



dr 



= 1 



(3.4) 



2.1.3. Relation entre vitesse de reaction et de vitesse de forma- 
tion d'un constituant 



Dans un systeme ferme, siege d’une seule reaction, la quantite de matiere n ; - 
du constituant 6, a l’instant de date t est telle que rij(t) = n,( 0) + v; . | (t). 

On en deduit, par derivation de cette identite : 






2.2 • Vitesses volumiques 



La definition precedente fournit une grandeur extensive, e’est-a-dire propor- 
tionnelle a la quantite de matiere du systeme. II est plus significatif de decrire 
l’evolution temporelle du systeme grace a une grandeur intensive, indepen- 
dante de la quantite de matiere que contient le systeme (doc. 9). 



Pour un systeme ferme de composition uniforme et de volume V, la 
vitesse volumique vde la reaction d’equation : 0 = 2 v,.8 ( est egale 
au quotient par V de la derivee temporelle de l’avancement de la reaction : 



v = 



1 

V' 




I 

V 



(3.5) 






| [5,] 



X 




0 t x t 



Doc. 10 Interpretation graphique de 
la vitesse volumique de formation. 
Le coefficient directeur de la tangente 
a la courbe X' representative de 
[£,-](/) au point d’abscisse est 
egal a la vitesse volumique de for- 
mation du constituant B, a l’instant 
de date t j . 
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• v ne peut etre definie qu’apres ecriture de l'equation. 

• v est homogene au quotient d’une quantite de matiere par le produit 
d’un temps et d’un volume ; v est generalement mesuree en mol . L _l . s _1 . 

• La relation entre les vitesses volumiques s’obtient comme ci-dessus : 



VfB = 



_ 1 



d/7, 

~df 






2.3 • Cas particular des systemes monophases isochores 

Un systeme dont le volume V est constant est qualifie d’isochore. Un systeme 
ne comportant qu’une phase (doc. 2) est dit monophase. Considerons done un 
systeme isochore monophase et de composition uniforme. 



■ Puisque le volume V est constant : 



1 <ln L 

V (17 




Comme de plus, le melange reactionnel est monophase et de composition uni- 
forme, e’est-a-dire homogene, le quotient / V n’est autre que la concentra- 
tion enespece Bj dans le melange, notee [fi, ]. La vitesse volumique de formation 
du constituant Bj est alors egale a : 



v m : 



m,] 

dr 



Pour un systeme ferme, de composition uniforme et de volume V constant, 
la vitesse volumique v de la seule reaction d’equation 0 = Xv/.B, est 



reliee a la vitesse volumique de formation du constituant B, par la 

relation : Irn . 

1 1 d[B|] 

V= — .Vf B = - 

V; J ' V 



dr 



(3.6) 



■ L’interet de la notion de vitesse volumique est double : 

• pour des systemes homogenes evoluant a volume constant, la vitesse 
volumique est independante du volume de solution consideree : e’est done une 
grandeur intensive ; 

• la plupart des etudes experimentales fournissent des concentrations, et non 
des quantites de matiere (doc. 10). 

$ )Pour s’entrainer : ex. 7 ) 



2.4 • Facteurs cinetiques 

L’ evolution temporelle des systemes chimiques depend d’abord de la nature 
des reactifs mis en presence ; mais d’autres causes peuvent intervenir. 



Les parametres qui agissent sur la vitesse devolution d’un systeme 
chimique sont appeles des facteurs cinetiques. 



Les concentrations des reactifs, la temperature du milieu, l’eclairement et la 
presence de substances autres que les reactifs (catalyseurs, initiateurs ou amor- 
ceurs) sont les principaux facteurs cinetiques. 
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Si le systeme n’est pas uniforme, c’est-a-dire s’il est le siege de gradients de 
temperature, de concentration, ..., v devient alors une grandeur locale instan- 
tanee et il n’est plus possible de parler de la vitesse de la reaction. Pour eviter 
ce probleme, nous ne considererons par la suite que des systemes dans lesquels 

une agitation impose l’uniformite ties proprietes : a tout instant, la com- 
position et la temperature du melange reactionnel seront les memes en tout 
point de ce melange. En revanche, ces grandeurs pourront eventuellement 
varier au cours du temps. 

Pour etudier P influence des differents facteurs, nous supposerons que tous les 
facteurs non etudies gardent une valeur constante au cours du temps. 



E) Le facteur concentration 



Comme nous l’avons vu en Terminale : 

La vitesse des reactions diminue generalement quand les concentra- 
tions en reactifs diminuent. C’est pourquoi la vitesse des reactions chi- 
miques decroit generalement au fur et a mesure de leur avancement. 



Precisons quantitativement le role des concentrations. 
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3.1 • Reactions avec ou sans ordre 



f 

(*) Dans certaines reactions, la vitesse 
depend aussi de la concentration de cer- 
tains produits ou d’especes presentes 
dans le milieu : on peut alors definir un 
ordre par rapport a ces especes. 
v J 



■ Definition 

Une reaction d’equation : a A + fiB = yC + 8D admet un ordre si 
l’experience montre qu’a temperature constante, la vitesse volumique 
de la reaction peut s’exprimer comme une fonction monome des 
concentrations en reactifs* * : 

v = k. [A]P . [BY (3.7) 

k est appelee constante de vitesse de la reaction. 

Les exposants p et q sont appeles ordres partiels par rapport aux reac- 
tifs A et B ; la somme des ordres partiels est appelee ordre global de la 
reaction. 



Si la vitesse de la reaction ne satisfait pas a une relation de ce type, on dit que 
la reaction n’admet pas d’ordre. 



Pour la reaction d’equation : 

2 NO + 2 H 2 = 2 H 2 0 + N 2 
la vitesse obeit a la relation : 
v = /t.[NO] 2 .[H 2 ] 1 

Les ordres partiels sont respectivement 
2 par rapport a NO et 1 par rapport a H 2 ; 
l’ordre global est 3. 

L’ ordre partiel par rapport au dihydro- 
gene n’est pas egal a son nombre stce- 
chiometrique. 



■ Les ordres partiels sont determines par l’experience. 

• L’ordre partiel p par rapport au reactif A n’a, a priori, aucun lien avec 
le nombre stcechiometrique de ce reactif. II est facile de s’en convaincre en 
notant que pour une meme transformation chimique, on peut changer tous les 
nombres stoechiometriques de l’equation, en les multipliant par un meme 
facteur, ce qui ne saurait modifier la vitesse de formation ou de disparition 
des participants a cette reaction (doc. 11). 

• Les ordres partiels sont des nombres quelconques, entiers ou non. 

3.2 • Ordre initial et ordre courant 

11 peut arriver que la relation de definition de l’ordre ne soit pas satisfaite a tout 
instant, mais seulement pour les instants proches de 1’ instant origine. En par- 
ticulier, en notant vo la vitesse volumique initiate et [A]q et [5]q les concen- 
trations initiales en reactifs : 

vo = k.([A] 0 )P.([B] 0 Y 



Doc. 11 Ordre et stoechiometrie. 
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La pyrolyse de 1'ethanal selon : 
CH3CHO = CH 4 + CO 
est une reaction complexe dont l’ordre 
initial et l’ordre dans le temps different. 

• Pour t~ 0 : 

v 0 = M[CH 3 CHO] 0 ) 3/2 

• Pour t » 0 : 

v = C. [CH3CHO] 2 

L’ordre initial est egal a 3/2 ; l’ordre 
dans le temps est 2. 

II est vraisemblable que dans ce cas, il 
existe une periode intermediaire ou la 
reaction n’admet pas d’ordre ! 



On dit alors que la reaction n’admet pas d’ordre courant mais seulement un 
ordre initial. II peut arriver que la reaction admette un ordre initial et un ordre 
courant differents (doc. 12). 



3.3 • Exemples 



■ La vitesse de decomposition, en phase gazeuse ou en solution, du pentaoxyde 
de diazote selon : 

2 N2O5 = 4 NO2 + O2 
obeit, a tout instant, a la relation : 

v = k . [N2O5] 1 

L’ordre partiel par rapport a N2O5 est egal a 1 et coincide avec l’ordre global. 



Doc. 12 Ordre initial, ordre cou- 
rant. 



Pour une reaction d’ordre global 1 : 

(1 - (p + q)) = 0 

k est done homogene a l’inverse d’un 
temps. 

Pour une reaction d’ordre global 2 : 

(1 - (p + <?))= 1 

k est done homogene a L inverse du pro- 
duit d’une concentration et d’un temps. 



■ La vitesse de la reaction, en phase gazeuse, du dihydrogene avec le dibrome 
selon : 

H 2 + Br 2 2 HBr 

admet un ordre initial : vq = k . ([LbJo) 1 • ([B^lo) 1 ^ 2 - 

mais elle n’admet pas d’ordre dans le temps puisque la vitesse de formation de 



HBr est donnee par : 



v = k . 



]Hil 



k' , [Br 2 ] +k" I’HBr] 



,.]1 



Doc. 13 Dimension de k. 



Le facteur temperature 

4.1 • Constante de vitesse 



Soit une reaction pour laquelle k s’ex- 
prime en mol -1 ^ 2 . L +1 ^ 2 . min -1 : 

(1 - (p + q)) = -1/2 
(p + q) = 3/2 

L’ordre global de cette reaction est 3/2. 



Doc. 14 Unite de k et ordre de la 
reaction. 



Dans la relation de definition de l’ordre, k est appelee constante de vitesse spe- 
cifique. « constante » signifie que k est independant des concentrations et du temps, 
mais k depend bien sur de la reaction etudiee et egalement de la temperature. 
D’apres sa definition, k est une grandeur dimensionnee ; la dimension de k 
depend de l’ordre global de la reaction. 

v 



Pour une reaction d’ordre global (p + q) : k = 




[AF.[B]? 

v est homogene au quotient d’une concentration par un temps ; k est done homo- 
gene au quotient d’une concentration a la puissance (1 - (p + q)) par un temps 
(doc. 13). 



Remarque 



I Dans un probleme, il est possible de determiner l’ordre d'une reaction, si l’unite de 
k est fournie (doc. 14). 



4.2 • Loi semi-empirique d'Arrhenius 



Doc. 15 Determination graphique 
du facteur preexponentiel A et de 
l’energie d’activation£ a . 

La courbe In k =f ( 1 / T ) a une pente 
egalea-£ a //L Son ordonnee abori- 
gine, determinee par extrapolation, 
est egale a In A . 



En Terminale, nous avons note que la vitesse des reactions augmente genera- 
lement lorsque la temperature du systeme augmente : k est done une fonction 
croissante de la temperature. 

A partir de nombreux resultats experimentaux mais aussi theoriques, Arrhenius 
a montre que : 



d In k _ 

' K . / 2 



E a est une energie molaire, appelee energie d’activation ; elle s’exprime en 
general en kJ . mol -1 . R est la constante des gaz parfaits et T la temperature 
absolue. 



6 
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Ordre de grandeur : 

• Pour la reaction du l er ordre : 

CH 3 CH 3 = 2 CH 3 

A = 2,5 . 10 17 s " 1 ; 

£ a = 385 kJ.mol -1 . 

• Pour la reaction du 2 e ordre : 

Cl + H 2 = C1H + H 
A = 8 . 10 10 mol -1 . L.s -1 ; 

£ a = 23 kJ.mol -1 . 

V_ J 



D’apres cette relation et puisque k croit quand la temperature crolt, l’energie 
d’activation E a est done positive. E a represente la barriere d’energie que les 
reactifs doivent franchir pour que la transformation chimique puisse se derouler. 
En supposant E a independant de la temperature T, la loi d’Arrhenius s’integre 
en : 



E , 


, , / - E. \ 


In k = + In A soit 

R.T 


A - A . exp R 



La determination de E a peut se faire grace a la relation d’Arrhenius si Ton dis- 
pose des valeurs de k pour differentes temperatures T (doc. 15) : la represen- 
tation de In k =/(l/r) est une droite de pente egale a - E a / R ; E a est 
generalement connue avec une assez faible precision, de 1’ ordre de 5 %. 

• A est appele facteur preexponentiel d’Arrhenius (ou facteur de frequence) : 
il a la meme dimension que la constante de vitesse k. 



APPLICATION 1 



Constante de vitesse de la pyrolyse de I'ethanal 



La pyrolyse de I’ethanal selon /’ equation : 

CH 3 CHO = CH 4 + CO 



On ecrit la loi d’Arrhenius sous forme logarithmique : 
E. 

In k = - ,, 4 + In A 

Si . I 



est une reaction d' ordre courant egal a 2 : 
v = k(T) . [CH 3 CHO ] 2 



k a ete mesuree entre 700 K et 1 000 K : 



T( K) 


700 


730 


760 


790 


k (mol -1 . L . s _1 ) 


0,011 


0,035 


0,105 


0,343 


T (K) 


810 


840 


940 


1000 


k (mol -1 . L . s _1 ) 


0,789 


2,17 


20,0 


145 



En admettant la validite de la loi d’Arrhenius, deter- 
miner Venergie d’ activation E a et le facteur preex- 
ponentiel A correspondant. 



En effectuant une regression lineaire entre In k et 
1 / T, on obtient, avec un coefficient de correlation 
egal a 0,9986, des points alignes au voisinage de la 
droite d’equation (26,95 - 2,18. 10 4 / T). 

L’ ordonnee a l’origine est egale a In A . Le facteur pre- 
exponentiel A ayant la meme dimension que la 
constante de vitesse k, on en deduit : 

A = 3,39 . 10 11 mol- 1 .L.s- 1 



La pente de la droite est egale a - E a / R ; d’ou : 

E a = 181 kj . mol- 1 

-2,207. 10 4 

k = 3,39 . 10 11 . e t mol - 1 .L.s -1 
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4.3 • Applications 

Les exemples d’utilisation pratique de l’effet de la temperature sur la vitesse 
de reaction sont nombreux. On peut les classer en deux groupes. 

4.3.1. Blocage de reactions indesirables 

■ Trempe 

Une trempe designe un refroidissement brutal que l’on fait subir a un systeme 
chimique dont on veut arreter 1’evolution. Si le refroidissement est suffisam- 
ment important et rapide, la vitesse de la reaction devient tres vite negligeable 
et le systeme garde la composition qu’il avait a haute temperature. La trempe 
fige done le systeme dans un etat cinetiquement inerte. 





Vitesses de reaction 



s 



(*) La combustion du melange d’air et 
de vapeurs d'essence qui a lieu dans les 
cylindres des moteurs a explosion est 
declenchee par une elevation de tem- 
perature localisee (etincelle jaillissant 
entre les electrodes de la bougie). 

V J 



■ Controle des processus industriels 

Le maintien d’un processus industriel dans un intervalle donne de tempera- 
tures est tres souvent imperatif. II faut en effet eviter que des reactions exo- 
thermiques ne s’emballent ou que des reactions parasites ne se produisent. Les 
accidents dans les usines chimiques ont souvent pour origine une mauvaise 
regulation thermique. 

4.3.2. Dedenchement ou acceleration d'une reaction 

■ Certaines reactions sont trop lentes a la temperature ordinaire pour etre mises 
en oeuvre industriellement ; on les realise done en portant le milieu reaction- 
nel a une temperature telle que la reaction devienne suffisamment rapide*’). 



E) Autres facteurs cinetiques 

5.1 • Catalyseur 



(*) Dans une catalyse homogene, la reac- 
tion se deroule dans tout le volume 
occupe par le systeme ; elle est d’au- 
tant plus rapide que la concentration du 
catalyseur est plus grande. 

(**) Dans une catalyse heterogene, la 
reaction se deroule a la surface du cata- 
lyseur ; elle est d’autant plus rapide 
que la surface du catalyseur est plus 
grande. 

vL 



■ Un catalyseur est une espece qui accelere une reaction chimique spon- 
tanee sans subir lui-meme de modifications permanentes. Un catalyseur 
ne figure pas dans l’equation de la reaction qu’il catalyse. L’action d’un 
catalyseur sur une reaction constitue une catalyse de cette reaction. 



■ Lorsque le catalyseur appartient a la meme phase que les reactifs, la cata- 
lyse est dite homogene* ) ; lorsque le catalyseur appartient a une phase diffe- 
rente de celle des reactifs, la catalyse est dite heterogene* *. 

■ La catalyse est selective : quand plusieurs reactions spontanees peu- 
vent se derouler a partir des memes reactifs, il est possible, grace a un 
catalyseur convenablement choisi, d’accelerer selectivementYune de ces 
reactions. 



5.2. Reactions faisant intervenir un reactif solide 

Rappelons simplement un resultat mis en evidence en Terminale : 

La vitesse d’une reaction mettant en jeu un reactif solide depend de 
l’etendue de sa surface de contact avec les autres reactifs : la reaction est 
d’autant plus rapide que cette surface est grande. 



Etude de quelques reactions 
d'ordre simple 

6.1 • Generalities 



■ Soit une reaction d’equation : 

a A + /3B + ... = produits 

d’ordre p par rapport au constituant A et d’ordre 0 par rapport aux autres consti- 
tuants. 

La vitesse volumique v est par definition : 

1 d[A]_ 1 d[B]_ 

-a’ dr -p' dr 
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^)1 ^ 1/2 *~l t 



Doc. 16 Determination graphique 
du temps de demi-reaction. 




Doc. 17 Variation de la concen- 
tration du reactif A. 

Au cours d’une reaction d’ordre 
zero, d’equation : 

aA+ f}B - produits 

• [/\ ] (?) decroit lineairement selon 
[A](t) = [A\ 0 -a.k.t. 

• La pente de cette droite est egale 
a - a. k. 



Par definition de l’ordre : v = k. [Ay" 1 

On en deduit l’equation differentielle : = k . [A ] 1 ’ , dont la resolution 

fournit la relation [A] =f{t). 

■ Temps de demi-reaction 

Definition : 

On appelle temps de demi-reaction Tj /2 la duree necessaire pour consom- 
mer la moitie du reactif limitant initialement present. 



Le temps de demi-reaction peut se determiner directement sur la courbe repre- 
sentant [A] =f{t) {doc. 16). 

Le temps de demi-reaction zq /2 est une grandeur interessante a double titre. 

• ri /2 fournit une echelle de temps de 1’evolution du systeme considere : dans 
un systeme en reaction, caracterise par un temps de demi-reaction ri/ 2 , 1’evo- 
lution est pratiquement achevee au bout d’une duree de l'ordre de quelques 
7 " 1 / 2 - 

• la dependance de rj /2 par rapport aux concentrations initiates est caracteris- 
tique de l’ordre de la reaction et permet la determination de cet ordre. 



6.2 • Reaction d'ordre zero par rapport 
a tous ses reactifs 



■ Les definitions de la vitesse v et de l’ordre conduisent a l’equation diffe- 
rentielle : 



d[A] 

At 



■ k. [A] 0 . [5]° = k soit 



d[A] 

dr 



■ - a. k 



Pour une reaction d’ordre 0, k est homogene au quotient d’une concen- 
tration par un temps. 



■ La solution generale est [A] = - a.k.t + A , A etant une constante d’inte- 
gration que l’on determine grace aux conditions initiales. 

Pour t = 0 : [A]o = L Done : [A] = [Aq] - a.k.t {doc. 17). 

Onobtientdememe : [ B ] = [5]o~ fi.k.t. 

Pour la reaction d’equation : a A + [}B = produits, d’ordre zero par rap- 
port a tous ses reactifs, les concentrations des reactifs sont des fonctions 
affines decroissantes du temps : 

[A] = [A] 0 - a.k.t (3.9) 



■ Si A est le reactif limitant, on a, par definition de X \/2 '■ [A](Xj/ 2 ) = [A]q / 2, 
soit !— — = [A]q - a.k. r 1 / 2 - D’ou : 



Pour une reaction d’ordre 0, le temps de demi-reaction est proportion- 
nel a la concentration initiale du reactif limitant : 



t 1/2 = 



[A]p 

2 a.k 



(3.10) 
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6.3 • Reaction du premier ordre par rapport a A 

■ Soit une reaction d’equation : aA+f5B + ... = produits 

d’ordre 1 par rapport au constituant A etd’ordre 0 par rapport aux autres consti- 
tuants. Les definitions de la vitesse volumique v et de l’ordre conduisent a 
l’equation differentielle : 

■k.[A\ l 



1 



d[A] 



Separons les variables [A] et t : 



a dr 

A[A] 



[A] 



= - a.k.At 



Pour une reaction d’ordre 1, k est homogene a l’inverse d’un temps. 



Doc. 18 Variation de la concentra- 
tion du reactif A. 

Au cours d’une reaction du premier 
ordre par rapport a A, d’equation : 
aA + pB = produits 

• [A](r) decroit exponentiellement 
selon [A] = [A] o . e ~ a,k,t . 

• T \/2 = In 2 / (a. k ) est independant 
de la concentration initiale en A. 




■ La solution generate de cette equation est [A] = A.e a - k - t , A etant une 
constante d’integration. Pour t = 0 : [A]o = A.e~° = A. 

Pour la reaction d’equation : a A + /? B = produits , du premier ordre 
par rapport au reactif A et d’ordre 0 par rapport a B {doc. 18) : 

[A] = [A]o.exp(- a.k.t) (3.1 1) 



■ Representation linearisee 

La loi cinetique obtenue peut s’ exprimer par : 

In [A] = - a . k . t + In [A]q 

La constante de vitesse peut etre determinee en mesurant la pente crde la droite 
d’equation ln[A] = f(t) : a - - a . k (doc. 19). 



■ Par definition du temps de demi-reaction, si A est le reactif limitant : 
[A] ( T 1 / 2 ) = [A] 0 / 2 , en utilisant la representation linearisee : 



Pour une reaction d’ordre 1, le temps de demi-reaction est independant 


de la concentration initiale. 




*1/2 = — 
k 


(3.12) 



QfPour s’entrainer : ex. 6 et 7 ) 



Doc.19 Representation linearisee. 
Au cours d’une reaction du premier 
ordre, d’equation : 

aA + ()B = produits 

• ln[A](f) decroit lineairement selon 
ln[A](t) = ln[A] 0 - a.k.t ; 

• la pente de cette droite est egale a 
- a.k. 



6.4 • Reaction du deuxieme ordre par rapport a A 



■ Soit une reaction d’equation : aA + fiB + ... = produits 
d’ordre 2 par rapport au constituant A et d’ordre 0 par rapport aux autres consti- 
tuants. Les definitions de la vitesse v et de l’ordre conduisent a l’equation dif- 
ferentielle 

■k.\At 



1 _ 44 ] 
■ « ' d? 



Separons les variables [A] et t : 



d[A] 

[A] 2 



= - a.k .At. 



Pour une reaction d’ordre 2, k est homogene a l’inverse du produit d’un 
temps et d’une concentration. 



■ La solution generate de cette equation est : 



[A] 



a . k . t + Cte 
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Doc. 20 Representation linearisee. 
Au cours d’une reaction du second 
ordre par rapport a A, d’equation : 
aA + pB = produits 

1 



croit lineairement selon : 



[A](0 

1 1 

= — + a.k.t 

[ A ](0 « 

a etant la concentration initiale en A ; 
• la pente de cette droite est egale a 
+ a.k . 



Pour t = 0, cette relation s’ecrit : 



\Ah 



+ Cte = 0 



Pour la reaction d’equation : a A + fiB = produits, du second ordre par 
rapport a A et d ’ordre zero par rapport a B : 



1 _ I 
HI Ml„ 



a.k.t 



(3.13) 



■ Representation linearisee 

1 /[A] ( t ) croit lineairement en fonction de t. 

La constante de vitesse peut etre determinee en mesurant la pente a de cette 
droite : <7 - a . k {doc. 20). 



■ Pour t = Z \/2 , [A] = [A]q / 2, done : 



Pour une reaction d’ordre 2, le temps de demi-reaction est inverse- 
ment proportionnel a la concentration initiale : 



%2 = 



1 

a.k. [A](, 



(3.14) 



^ jPour s’entrainer : ex. 8^ 



(*) Par definition : . 

homogene a une concentration est 
appele avancement volumique. 

\ / 



6.5 • Reaction du premier ordre par rapport a A et B 

6.5.1. Mise en equation 

Utilisons, pour decrire la composition du melange reactionnel, l’avancement 
volumique*"*, pour la reaction d’equation : 

aA+ pB + ... = produits 

] d|,A i i ds.fi] _ 

-a* df ii • d t 

v = k. [A] 1 . [S'] 1 



espece 


A 


B 


concentration a t = 0 


a 


b 


concentration a t > 0 


a-a.^y 


b-P-4v 



soit: v= ^ =k. (a-a. gy) 1 . (b-fi. % v )' 

Les solutions de cette equation differentielle sont differentes selon que le 
melange initial est stcechiometrique ou non. Distinguons ces deux cas. 
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6.5.2. Melange initial stoechiometrique 

■ Le melange initial est stoechiometrique si les reactifs ont ete melanges en 
proportion des nombres stoechiometriques, e’est-a-dire si les concentrations 



initiales a et b sont telles que : 



a 



b 

1 



On en deduit : - - £ y(t') - - - £ y{?) , qui peut encore s’ecrire : 

* (i 



|A](0 . 

a ' 



i;b;|£o 

if 



Cette relation montre que : 



Si un melange reactionnel est initialement stcechiometrique, il le reste 
a tout instant. 




8i 








Vitesses de reaction 







• On reduit au meme denominates les 
deux termes du second membre : 

Ki K 2 



{a - a ■ |y) ( b - p. %y) 

_ Kx.(b- p.fy) + K 2 .(a- a.Zv) 
(a- a.^ v ).(b- p.^ v ) 

• On developpe en regroupant les termes 
ou figure : 

K\ . (b- p.%y) + K 2 . (a- a.jjy) 

(a- a.% v ).{b- p.%y) 

_ (K l .b + K 2 .a)-l lV .(K l .p + K 2 .a) 

(a-a.%y).{b-p.£ v ) 

• On identifie le premier et le second 
membre : 



(a-a.%y).(b-P.%y) 

_ (K\.h + K 2 .a) - %y.(K\ . ft + K 2 . ci) 
(a- a.^ v ).(b- p. % v ) 

• On en deduit : 

K\.h + K 2 .a = 1 
Ki.p + K 2 .a=0 

Puis : 

fy 

K 1 = 



K 2 = 



a.b-P.a 

~P 

a.b- p.a 



Doc. 21 Methode de decomposi- 
tion en elements simples. 



I Reportons cette relation dans l'expression generale de la vitesse : 
v = k.[A].[B]=k. [A] 2 



d’ou : 



,= A.M = 4. W ' 



-a • d? 



d[A] 



Soit, en separant les variables : = k. 0.dt 

[A]- 

Tout se passe comme si la reaction etait d’ordre 2 par rapport a un seul 
reactif. Ce cas a ete presente au paragraphe 6.4 : 

- TTTi- = /3 * A: * r et ,k.t 



!/V[ Mio 



m wh 



■ Pour t = r 1/2 , [A] = [A] 0 / 2 = a / 2 et [B] = [B] 0 /2 = b/2. 

Done : 



et ^- = a.k.T ia 



et par consequent : 



Ha 



1 



1 



ft.k, [A\ 1 a . k . 

Or a . 0=b . a\ d’ou la propriete generale : 

Dans un melange stcechiometrique, le temps de demi-reaction est le 
meme pour tous les reactifs. 

Pour s’entrainer : ex. 9 ) 

6.5.3. Melange initial quelconque 

■ 11 faut dans ce cas, integrer l’equation differentielle portant sur %y(t) : 

dt 

=k.(a a . q y) . lb 0 . £ y) 



On separe les variables et f : 



d4v 



- = k ,dt 



(p ff • £ y) * (b P - 4 ' y) 

On decompose en elements simples, e’est-a-dire qu’on determine les deux 
constantes K\ et K 2 telles que : 



1 



K 1 






(«• a.ZyKih 0,0 v > (a-u,£ v ) (b-0,0 v ) 

En procedant comme indique au document 21, on etablit que : 

a „ -0 



K 1 



1 1 a.h-0. a et a .b-0 . a 

L’equation differentielle se met alors sous la forme : 

a. d 0 V 0. d g v 



(a- a. 0 y) (b-0. 0 V ) 
qui s’integre en : 



= k . (a . b-0. a) . d/ 



In ji— j =s k . (a . b - p.a). t + Cte 

Les conditions initiales fixent la constante d’integration : pour t = 0, %y = 0 ; 
done : Cte = ln(/? / a). 
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Vitesses de reaction 



D’ou : 






h.ui u4v 




■ Representation linearisee 

La constante de vitesse peut etre determinee en mesurant la pente a de la 



Etude experimental du deroulement 
temporel d'une reaction 



7.1 • Generalites 

Le probleme a resoudre est double : 

• II faut d’abord etudier 1’evolution temporelle de la composition d’un systeme 
a temperature constante. Pour cela, on determine la concentration C,-(r) ou la 
quantite, a differents instants, d’une espece convenablement choisie 5,. 

Pour determiner la vitesse volumique de formation de 5,, on peut : 

- tracer, en utilisant eventuellement un logiciel, la courbe representant 
Cj =f{t), puis determiner graphiquement vyg.(t) (doc. 10) ; 

- utiliser un logiciel qui calcule vyg.(r), 

• II faut ensuite essayer de decouvrir la relation entre la vitesse instantanee et 
les concentrations instantanees des reactifs et parfois des produits. Si cette 
relation est une fonction monorne, il faut alors preciser les ordres partiels 
respectifs. 

7.2 • Methodes chimiques 

Une methode est qualifiee de chimique quand la determination de la 
concentration de l’espece etudiee repose sur une reaction chimique de 
dosage. 

Cette methode presente quelques inconvenients : 

• II faut prelever des echantillons dans le melange reactionnel ou travailler sur 
des echantillons evoluant en parallele. Dans les deux cas, des quantites impor- 
tantes de reactifs sont done necessaires. 

• II faut disposer d’une reaction de titrage de l’un des participants a la reaction 
et cette reaction de titrage doit etre tres rapide par rapport a la reaction etudiee. 
II peut etre necessaire, pour que cette condition soit realisee, d’effectuer une 
trempe du systeme a doser. 

7.3 • Methodes physiques 

La concentration de l’espece etudiee est determinee a partir de la mesure 
d’une grandeur physique (optique, mecanique, electrique, ...) opportu- 
nement choisie. 




$ )Pour s’entrainer : ex. ID 







Vitesses de reaction 




Par rapport aux methodes chimiques, les methodes physiques offrent de nom- 
breux avantages : 

• Elies permettent des mesures en continu. 

• Elies ne necessitent que de faibles quantites de reactifs. 

• Elies ne perturbent generalement pas le systeme reactionnel. 

• Certaines ont une tres faible inertie et permettent done de suivre des reactions 
tres rapides. 

• Certaines ont une tres grande sensibilite et permettent done d’etudier des 
reactifs en tres faibles concentrations. 

Examinons quelques exemples. 



(*) • Pour la reaction d’equation : 

2 N 2 0 5 (g) = 4 N0 2 (g) + 0 2 (g) 



X v,- = (- 2) + (+ 4) + (+ 1) = + 3 

d p 



i, gaz 

Done : v = + 1 

3 R.T 



d t 



■ La reaction d’equation : 

H 2 (g) + Br 2 (g) = 2 HBr (g) 



pour laquelle ^ V; = 0 

i, gaz 

ne peut pas etre suivie par une methode 
manometrique. 



7.3.1. Mesure de pression 

Lorsque la reaction s’ accompagne d’ une variation de la quantite de matiere gazeuse, 
l’etude de la pression totale p du melange gazeux, a temperature T et volume V 
constants, permet de suivre 1’evolution du melange assimile a un melange ideal 
de gaz parfaits : la pression totale p et la quantite totale de matiere gazeuse, n gaz , 
sont reliees par l’equation d’etat des gaz parfaits : 



P-V= n gaz .R.T 

Or, a tout instant, n gaz peut etre mise sous la forme : 

«gaz = X «/ = X («,(0) + v. . § = « gaz (0) + [ E V. 



i, gaz i, gaz 
D’OU : P=«ga z-^ 7 - = «gaz(°)-^ 7 - + ^ 



X V,. 

/, gaz 



^ i, gaz 

3 R.T 
V 



La derivation par rapport au temps, donne, puisque T et V sont constants : 
dp _ dq 
~dt ~~dt ' 



'Xv,l R - T 



i. gaz 



V 



Pour une reaction se deroulant a temperature et volume constants et telle 
que X v i s°it different de 0, la derivee temporelle de la pression totale 

i, gaz 

est proportionnelle a la vitesse volumique v de reaction* d : 



dp _ 

At 




(3.15) 



APPLICATION 2 



Decomposition du chlorure de sulfuryle 




Le chlorure de sulfuryle se decompose en phase 
gazeuse a 320 °C suivant la reaction d’ equation : 

S0 2 C1 2 (g) = S0 2 (g) + Cl 2 (g) 

Afin d’etudier cette reaction, une certaine quantite 
de chlorure de sulfuryle est introduite dans un reci- 
pient de volume V constant, maintenu d 320 °C. On 
mesure alors la pression totale p dans le recipient en 
fonction du temps, ce qui conduit aux resultats sui- 
vants : 



t( s) 


0 


100 


210 


250 


350 


380 


450 


p(kPa) 


51,9 


62,8 


72,2 


74,6 


80,0 


82,6 


85,0 



1) Soit T avancement volumique de la dissociation 
du chlorure de sulfuryle. Exprimer la pression totale 
p en fonction de %yde po et de T. 

2) Tracer la courbe donnant p en fonction du temps. 
Determiner graphiquement la vitesse volumique initiale 
de la reaction, puis en deduire les vitesses volumique 
de formation de S0 2 et de S0 2 C1 2 a cet instant. 
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Vitesses de reaction 



1) Faisons un bilan de matiere pour les differents par- 
ticipants a la reaction. 



corps 


S0 2 C1 2 


so 2 


Cl 2 


total gaz 


quantite a t = 0 


«o 


0 


0 


no 


quantite a t 


no -4 


% 


§ 


«0 + £ 



La quantite totale de gaz est (no + £) car Y V/= 1. 



gaz 



D’apres l’equation d’etat des gaz parfaits : 



P = (n 0 + £) 



R.T 
' V 



: Po + • R ■ T 



2) La pente de la tangente a l’origine a la courbe p(t) 
est egale a 0,12 kPa. s -1 . 



Pour passer a la vitesse volumique v(0) (3.15), il suf- 
fit de diviser ce resultat par le produit R.T. On obtient 
ainsi la vitesse volumique en mol . m -3 . s _1 car l’unite 
de volume du systeme international d’unites est le 
metre cube et non le litre. 

Pour obtenir les unites usuelles en Chimie, il faut 
diviser le resultat par 10 3 , puisque 1 m 3 = 10 3 L : 

V/S0 2 = + d J 1 ' - alors que v /S o 2 Cl 2 = ~^ 

Done : v fS o 2 = - v /S o 2 Cl 2 = 24 P mo1 • L_1 • s _1 



Pour s’entraine r : ax^ 11 



7.3.2. Mesure de conductance 



(*) La mesure du pH du milieu pourrait 
etre envisagee mais e’est une mauvaise 
methode car la mesure de la concen- 
tration en ions hydronium est alors trop 
peu precise. 

v / 



De nombreuses reactions mettent en jeu des ions qui sont les seuls porteurs de 
charge en solution. Lorsque leur concentration varie ou lorsque leur nature 
change, la conductivite de la solution est modifiee. Ainsi, l’hydrolyse du 
2-chloro-2-methylpropane selon l’equation : 

(ch 3 ) 3 cci + h 2 o = (CH 3 ) 3 coh + h + + cr 

s’accompagne d’une augmentation de la conductivite du milieu. 

L’evolution du systeme peut done etre suivie par des mesures de conductance^"). 

Le principe de la conductimetrie est presente dans l’annexe 2. 

7.3.3. Mesure d'absorbance 

Pour des solutions suffisamment diluees, la loi de Beer-Lambert ( cf . annexe 1) 
donne l’expression de Labsorbance A de la solution, en fonction des concen- 
trations Cj des especes susceptibles d’absorber la radiation utilisee : 

Loi de Beer-Lambert : A(A) = V A; (A) = €. Y £, (A) . c,. 

i i 

Or, a tout instant, c; peut etre mis sous la forme : c,- ( t ) = q(0) + v,- . 

Done : A(t) = €. ^ £, (A) . q (?) = L ^ £/ (A) . (c, (0) + v,- . t, v (t)) 

i i 

A(t) = €. J Ei (A) . q (0) + L (X v,- . Ej (A)). ^ v (t) 

La derivation par rapport au temps, donne, puisque i et £;(A) sont constants : 




f " N 

(*) La loi de Beer-Lambert s’ applique 

egalement aux rayonnements ultraviolet 
et infrarouge. En utilisant des spectro- 
photometres adaptes a ces rayonne- 
ments, il est possible de generaliser 
l’usage de cette methode. 



Pour une reaction se deroulant a temperature constante et mettant en 
jeu un ou plusieurs constituants absorbant la radiation de longueur 
d’onde A, la derivee temporelle de l’absorbance est proportionnelle a la 
vitesse volumique v de reaction* 4 : 

^ = ( 3 . 16 ) 



© 



<1 



Pour s’entrainer : ex. 



ID 





Vitesses de reaction 



s 



P Determination des ordres partiels 

8.1 • Probleme 

Nous admettons, dans ce qui suit, que l'ordre courant est egal a l’ordre initial. 
Si la vitesse de la reaction depend des concentrations de plusieurs reactifs, la 
determination des ordres partiels necessite plusieurs series d’experiences. Ces 
experiences sont realisees a la meme temperature, mais different par la com- 
position du melange reactionnel initial. Examinons l’influence de la composi- 
tion dans deux cas extremes : celui des melanges stcechiometriques et celui ou 
un reactif est en net defaut par rapport aux autres. 



8.2 • Utilisation de melanges stcechiometriques 

Soit une reaction d’ equation : 

a A + f)B = produits 

d’ordre p par rapport a A et q par rapport a B. 

Le melange initial est stcechiometrique si les concentrations initiales a et b sont 
telle s que : 

Les concentrations sont alors a tout instant telles que : 

mm _ wm 

ji 

Reportons dans l’expression generate de la vitesse volumique : 
v = k. [A]P . [BY = k.(P/ a) c i . [A]P + i 

D'ou: v = J _.dW = J_ dig W p 

- v. (i, d t ‘\al 1/1J 



Soit : = L . m = t . (4)’ . [Ajrn = t m . 

La vitesse de la reaction est la meme que celle d’une reaction 
par rapport a A et de constante de vitesse apparente A' app = k . 



d’ordre ( p + q) 




L’utilisation de melanges stcechiometriques permet la determination 
de l’ordre global (p + q). 



8.3 • Degenerescence de l'ordre 

Soit une reaction d’ equation : 

aA+ pB = produits 

d’ordre p par rapport a A et q par rapport a B. 

v = k. [A]P . [BY = k.(a-a.% v Y .(b-p. &Y 
Si le melange initial comporte un exces du reactif A par rapport au reactif 5, B 
constitue le reactif limitant : la reaction s’arrete quand B est entierement 
consomme. 

La valeur maximale de est celle qui annule [R] , soit : 

(£y)ma x = b/P 
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Vitesses de reaction 



[A] est minimal pour (£y) max et [A] min = (a - a . (£y) max ) = (a - (a / ff) . b) . 
Supposons a present que le melange initial comporte un grand exces du reac- 
tif A par rapport au reactif B, c’est-a-dire que (a / a) » ( b / /3). 

Alors [A] min = (a-(a/ P).b)~ a; 
a tout instant : [A](r) » [A](0) = a 

Done : v = k . [A]P • W q « k . (af . [5] 1 ? = A- app . [B] q 

L’ordre global apparent de la reaction n’est plus (p + q), mais seulement q : on 
dit qu’il y a degenerescence de I’ordre par rapport au reactif en exces. La 
concentration du reactif en exces intervient neanmoins sur la vitesse de la reac- 
tion par l’intermediaire de £ app , constante apparente de vitesse. 

Quand un reactif garde une concentration pratiquement constante, 
l’ordre partiel par rapport a ce reactif n’intervient plus dans l’ordre 
global apparent de la reaction : on dit qu’il y a degenerescence de 
I’ordre par rapport au reactif en exces. 

En utilisant un exces de tous les reactifs sauf un, il est ainsi possible 
d’etudier la vitesse de la reaction en fonction de la concentration du 
seul reactif limitant. On peut alors determiner l’ordre partiel par rap- 
port a ce reactif. 



• Pour une reaction d’ordre 1, le temps 
de demi-reaction est independant de la 
concentration initiale. 



• Pour une reaction d’ordre 2, le temps 
de demi-reaction est inversement pro- 
portionnel a la concentration initiale. 



Doc. 22 Ordre et temps de demi- 
reaction. 



a 



8.4 • Determination de I'ordre 



Toutes les methodes exposees supposent que la vitesse de la reaction ne depende 
que d’une seule concentration. 



8.4.1. Methode des temps de demi-reaction 

La maniere dont le temps de demi-reaction, Ti /2 , depend de la concentration 
initiale est aussi caracteristique de l’ordre de la reaction et permet la determi- 
nation de cet ordre. 

Generalisons les resultats etablis au paragraphe 6 pour les ordres 1 et 2 (doc. 22). 



■ Expression du temps de demi-reaction 

Soit une reaction dont la vitesse peut s’exprimer en fonction de la concentra- 
tion du seul reactif A (soit par degenerescence, soit en utilisant des melanges 
stcechiometriques) ; elle est d’ordre p par rapport ace reactif A. Les definitions 
de v et de I’ordre fournissent la relation : 



at 

-a dr 



qui conduit, apres separation des variables, a l’equation differentielle suivante : 

d[A] 



(At 



= -a.k.dt 



Pour integrer cette relation, il faut envisager deux cas, selon que p est egal ou 
different de 1 . 



• p = 1 : Ce cas a ete developpe au paragraphe 6.2. : 



Pour une reaction d’ordre 1, Tf /2 est independant de la concentration 
initiale : 

In 2 



*i/2 : 



a . k 







Vitesses de reaction 



s 



, . i d['A] , v 

• p £ 1 : L equation - . -g™ =- a. k s mtegre alors en : 



p - 1 



Mf : [Af - 1 



- Of .k.t 



Pour 



t = T [/2 , [A] = [A] 0 / 2. Done : — L 



2 * 



■-] 






i—r I = a . k . %2 soit 



T l/2 - 



( 2 ^- 1 ) 



a. k. ip-1) [A ]P-! 



( 3 . 17 ) 



Le temps de demi-reaction d’une reaction d’ordre p (p A 1) est inverse- 
ment proportionnel a la concentration initiale a la puissance (p - 1). 

■ En remarquant que, pour p = 1 , [A] ^ *= 1 , on peut retenir le resultat gene- 
ral suivant : 



Quel que soit l’ordre p de la reaction, le temps de demi-reaction est 
inversement proportionnel a la concentration initiale a la puissance 
(P-1). 



En pratique, p est determine a partir de la representation graphique de 
ln(Ti/ 2 ) en fonction de ln([A]o) qui fournit une droite de pente (1 - p). 



APPLICATION 3 



Oxydation des ions etain (II) par les ions fer (III) 




1 ) L’ oxydation des ions Sn 2+ par les ions¥e i+ a pour 
equation : 2 Fe 3+ + Sn 2+ = 2 Fe 2+ + Sn 4+ 

L’ experience montre que cette reaction est totale et 
que sa vitesse est de la forme : 

v = k . [Fe 3+ ] a . [Sn 2+ ] /; 

Differentes experiences montrent que : 

- en presence d’ un grand exces d' ions Fe 3+ , le temps 
de demi-reaction T \/ 2 est independant de la concen- 
tration initiale en ions etain [Sn 2+ ]o ; 

- en revanche, si on realise des melanges stoechio- 
metriques, Tj / 2 varie avec [Sn 2+ ] 0 selon : 



[Sn 2+ ] 0 


C 


1,50 c 


2,00 . c 


3,00 . c 


^i/2 


e 


0,44 . e 


0,25 . e 


0,11 . e 



Deduire de ces renseignements les valeurs de a et h. 



2 ) Comment varie, en fonction de la concentration 
initiale [Fe 3+ ]o , le temps de demi-reaction dans des 
melanges oil les ions Sn 2+ sont en grand exces ? 



1) • En presence d'un grand exces d’ions Fe 3+ , il y a dege- 
nerescence de Pordre par rapport a ces ions ; alors : 

v = k . [Fe 3+ ]° . [Sn 2+ ]* 
v ~k . [Fe 3+ ]o . [Sn 2+ ] fc = A’ app . [Sn 2+ ] ft 

T \/2 est done le temps de demi-reaction pour les ions 
Sn 2+ ; fj /2 etant independant de la concentration ini- 
tiale [Sn 2+ ]o , la reaction est done du premier ordre 
par rapport aux ions Sn 2+ . 

• F’utilisation de melanges stoechiometriques e’est- 
a-dire tels que [Fe 3+ ]o = 2[Sn 2+ ]o, permet d’ecrire 
v sous la forme : 

v = k . [Fe 3+ ] fl . [Sn 2+ ] ft = k.2 a . [Sn 2+ ] fl+1 

Fa representation graphique de ln(Ti/ 2 ) en fonction 
de ln([Sn 2+ ]o) fournit une droite de pente - 2. 

Or, d’apres la relation ( 3 . 17 ) cette pente doit etre egale 
a 1 - (1 + a). On en deduit a = 2. 
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La reaction est done du premier ordre par rap- 
port aux ions Sn 2+ et du second ordre par rapport 
aux ions Fe 3+ . 

Remarque : Les ordres partiels sont ici egaux aux 
nombres stcechiometriques, mais cette egalite est tout 
a fait exceptionnelle. 



2) En presence d’un grand exces d’ions Sn 2+ , il y a 
degenerescence de l’ordre par rapport aux ions Sn 2+ ; 



alors : 

v = k. [Fe 3+ ] 2 . [Sn 2+ ] 
v ~ k . [Fe 3+ ] 2 . [Sn 2+ ] 0 = A _ ' app . [Fe 3+ ] 2 



La reaction etant du second ordre par rapport aux ions 
Fe 3+ , T]/ 2 , temps de demi-reaction pour les ions Fe 3+ , 
est inversement proportionnel a la concentration ini- 
tiate [Fe 3+ ]o . 



Pour s’entrainer : ex. 13) 



8.4.2. Methode differentielle 

Cette methode est utilisee lorsque L etude experimentale de la reaction a fourni 
la concentration [A] en fonction du temps : on trace la courbe representant [A] 
en fonction de t et on determine la vitesse de disparition de A a differents ins- 
tants. 

Si la reaction admet un ordre, on doit avoir : v = k . [A] p . 

Soit : In v(t) = In k + p . In [A](?) 

Si la reaction admet un ordre p, la courbe representant In v en fonction 
de ln[A] est une droite de pente p. 



Cette methode permet done a la fois de verifier si la reaction admet un ordre 
et de determiner celui-ci, que celui-ci soit simple ou non. L’ordonnee a l’ori- 
gine valant In k, cette methode permet aussi de determiner k. 

► Pour s’entrainer : ex. 13. 



8.4.3. Methode integrale 

Dans cette methode, on fait une hypothese sur la valeur de p, ordre de la 
reaction ; on integre l’equation differentielle obtenue : 



_l m 

' df 



= k.\Af 



ordre 


representation linearisee 


0 


[A] = [A] 0 -a.L/ 


1 


In [A](?) = In [A]g - a. k.t 


2 


= a .k.t + — ! L- 
[A] [A] 0 



Doc.23 Representation linearisee 
pour les ordres 0, 1 et 2 dans le cas 
d’une reaction d’equation : 
a A — > produits 



On determine ainsi la fonction Fp([A]) dont la representation en fonction du 
temps serait lineaire (doc. 23). 

On trace la courbe correspondante grace aux valeurs experimentales : l’hypo- 
these faite est verifiee si la courbe obtenue est une droite, compte tenu des 
incertitudes entachant les valeurs experimentales. On peut completer (ou rem- 
placer) le trace de la courbe par une methode de regression lineaire dont dis- 
posent actuellement toutes les calculatrices scientifiques ; 1’hypothese faite est 
verifiee si la valeur absolue du coefficient de correlation est tres proche de 1. 
La methode integrale n’est en fait utilisable que pour les ordres simples, entier 
ou demi-entier. Dans les problemes, elle est souvent mise en oeuvre pour veri- 
fier L ordre propose par l’enonce. 



8.4.4. Methode des vitesses initiales 

On realise une serie d’experiences a la meme temperature : dans chacune d’elles, 
on etudie 1’evolution de la concentration [A] a partir d'une concentration 
initiale, [A]q , connue. 




8 : 






Vitesses de reaction 



s 



On en deduit la valeur de la vitesse initiale vq , en determinant la pente de la 
tangente a 1'origine a la courbe [A](7). A partir de diverses valeurs de [A]q , on 
obtient diverses valeurs de Vo . 

Or par hypothese, Vo = k . [A]q . En tragant In Vq =/(ln [A]q) , on obtient une 
droite de pente p et d’ordonnee a 1’origine egale a In k. 

Notons que cette methode permet de determiner l’ordre initial de la reac- 
tion et pas son ordre courant ; il faut ensuite verifier si ces deux notions 
coincident. 

Pour s’entrainer : ex. 15) 
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Vitesses de reaction 




. CQFR 




Description d'un systeme 

• Soit un melange homogene des constituants B\ , B 2,..., B n , occupant un volume V ; par definition : 

• la fraction molaire Xj du constituant B, est le quotient de sa quantite de matiere par la quantite totale de 



• la concentration molaire Cj ou [Bj] de Bj est le quotient de sa quantite par le volume total V de la phase : 




• Dans le cas d’une phase gazeuse, on peut egalement utiliser les pressions partielles. 

Soit un melange des constituants gazeux B\ , B 2,..., B n , occupant le volume total V a la temperature T. Par 
definition, la pression partielle pj du constituant gazeux B, dans un recipient de volume V est la pression 
qu’il exercerait sur les parois de ce recipient s’il s’y trouvait seul. 

• Si le gaz est decrit par l’equation d’etat des gaz parfait, la pression partielle est definie par : p ,■ = 

• Loi de Dalton 

Dans un melange ideal de gaz parfaits, la pression totale est la somme des pressions partielles de tous les gaz 



de disparition est l’opposee de sa vitesse de formation. 

Pour un systeme ferme, de composition uniforme et de volume V, la vitesse volumique v de la reaction 



matiere de la phase : 



n 1 + «2 + ■•• + n n 



k = n 




presents : 




Avancement de reaction d'un systeme 



• L’equation d’une reaction chimique : I Vj I .B\ + | Vi I .Bi + ... = V,. B, + Vj.Bj + .... peut etre ecrite : 



0 = X V i- B i 

i 



• Dans cette ecriture, v, est le nombre stcechiometrique algebrique du constituant Bj. 

Vj est positif si Bj est un produit de la reaction ; V; est negatif si Bj est un reactif de la reaction . 



• Dans un systeme ferme, siege d’une reaction unique d’equation 0 = V Vj.Bj, le quotient 



independant du constituant Bj considere, caracterise le deroulement de la reaction dans le systeme etudie : 
il est appele variation d’ avancement de reaction entre / et / + Af et note A<fj\ 

En posant £(0) = 0, on a alors : 



7?i(t) = 77j(0) + Vj . t; ; soit d77; = v ; - . d<f; 



m m Vitesses 



La vitesse de formation d’un constituant est egale a la derivee temporelle de sa quantite de matiere ; sa vitesse 



d’equation 0 = V Vj.Bj est egale au quotient, par V, de la derivee temporelle de l’avancement de reaction : 




9i 





Vitesses de reaction 



s 




m Facteurs cinetiques 

• Les parametres agissant sur la vitesse devolution d’un systeme chimique sont appeles des facteurs 
cinetiques : c’est le cas de la temperature et des concentrations. 

• La vitesse des reactions diminue generalement quand les concentrations en reactifs diminuent. C’est pour- 
quoi la vitesse des reactions chimiques decroit generalement au fur et a mesure de leur avancement. 

• Une reaction admet un ordre si l’experience montre qu’a temperature constante, la vitesse volumique de 
la reaction peut s’exprimer comme une fonction monome des concentrations en reactifs : 

v = k.[A] p .[B] q pour une reaction d’equation aA + jiB = yC+5D 
p et q sont les ordres partiels par rapport aux reactifs A et B ; la somme des ordres partiels est l’ordre 
global de la reaction. 

k est une grandeur dimensionnee appelee constante de vitesse. k depend de la reaction etudiee et egalement 
de la temperature. t E \ 

D’apres la loi d’Arrhenius : k = A.exp|^ ^ j 

E a est appelee energie d’activation. E a etant positif ou nul, k croit quand la temperature croit. 



Caracteristiques comparees des reactions d'ordre 0, 1 et 2 



Soit une reaction d’equation aA + fiB = produits, d’ordre p par rapport aA et d’ordre nul par rapport a B. 



p 


[Am 


representation linearisee 


Xi/ 2 (*) 


unite de k 


0 


[A] 0 -a.k.t 


[A] = [A] 0 - a.k.t 


T [Ah 

x l/2= , 

a.k 


mol.L _1 .s _1 


1 


[A] 0 .exp(- a.k.t ) 


ln[A](f) = ln[A] 0 - a.k.t 


T _ In 2 
x l/2 , 

a.k 


s' 1 


2 


[Ah 






mol _1 .L.s _1 


1 + a.k. [A] 0 .f 


C K • /V • l T 

[A] [A] 0 


11/2 a.k. [A] 0 



(*) avec A reactif limitant. 



hi Determination de I'ordre d'une reaction 

• L’utilisation de melanges stcechiometriques permet la determination de l’ordre global (p + q). 

• Quand un reactif garde une concentration quasi constante, l’ordre partiel par rapport a ce reactif n’inter- 
vient plus dans l’ordre global apparent de la reaction : on dit qu’il y a degenerescence de l’ordre par rap- 
port a ce reactif. Cette methode permet d’etudier la vitesse en fonction de la concentration d’un seul reactif. 

• On appelle temps de demi-reaction T 1/2 la duree necessaire pour consommer la moitie du reactif limitant 
initialement present. Quel que soit l’ordre p de la reaction, le temps de demi-reaction est inversement pro- 
portionnel a la concentration initiale a la puissance (p - 1). 

• Methode differentielle 

Si la reaction admet un ordre p, la courbe representant In v en fonction de ln[A] est une droite de pente p. 

• Methode integrate 

On fait une hypothese sur l’ordre p de la reaction ; soit F p (A) la representation linearisee associee. On trace 
la courbe correspondante grace aux valeurs experimentales : l’hypothese faite est verifiee si la courbe obte- 
nue est une droite. 
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Exercices 



f 



Applications directes du cours 



2 • Relier le rapport des fractions molaires au rapport des 
quantites de matiere. 



© 




ft Quantite et fraction molaire 

1 • Montrer que, dans un melange, les fractions molaires 
des differents constituants ne sont pas independantes les 
unes des autres. En deduire une relation entre les varia- 
tions elementaires de ces fractions. SOS 

2 • Quelles sont les fractions molaires de dihydrogene et 
de monoxyde de carbone CO, dans un melange stoechio- 
metrique pour la reaction de synthese du methanol CH3OH ? 
Les melanges suivants sont-ils stcechiometriques pour cette 
reaction ? SOS 

a. x(H 2 )=x(CO) = 0,5 ; 

b. x(H 2 ) = 0,4 ; x(CO) = 0,2 ; x(CH 3 OH) = 0,4. 

SOS : 1 • Utiliser le fait que la differ end e lie d’une constante 
est nulle. 

2 • Ecrire l equation de la reaction. 

Pressions partielles 

1 • Rappeler la definition de la pression partielle d’un gaz. 
Exprimer la pression partielle d’un gaz parfait. Quelle rela- 
tion existe-t-il entre la pression totale et les pressions par- 
tielles dans le cas d’un melange ideal de gaz parfaits ? 
Exprimer la pression partielle d’un gaz en fonction de la 
pression totale. 

2 • Application : Les pressions partielles des principaux 
constituants de l’atmosphere venusienne sont : 

p( C0 2 ) = 95 bar ; p( N 2 ) = 3,5 bar ; p( Ar) = 0,6 bar ; 
p( 0 2 ) = 0,3 bar. Calculer la pression totale et la masse 
molaire moyenne de cette atmosphere. SOS 

SOS : 2 • Calculer les fractions molaires. La masse molaire 

moyenne M d’un melange est donnee par :M = Vx; . Mj. 

i 

e Quantite et fraction molaire 

1 • On considere que l’air est un melange ne comportant 
que du diazote et du dioxygene. Sachant que x(N 2 ) = 0,79, 
determiner la masse molaire moyenne de Lair. SOS 

2 • On considere la combustion du propane en dioxyde de 
carbone et eau. Ecrire l’equation de la reaction. Quelle 
doit etre la fraction molaire initiale du propane dans un 
melange propane - dioxygene pour que ce melange soit 
stoechiometrique ? Quelle doit etre cette fraction molaire 
pour un melange stoechiometrique propane-air ? SOS 

SOS : 1 • La masse molaire moyenne M d’ un melange est 
donnee par : M = y Xj . Mj. 



Utilisation de I'avancement 
de reaction 

On considere la reaction totale d’oxydation de l’ammo- 
niac par le dioxygene qui donne du monoxyde d’azote NO 
et de la vapeur d’eau a partir d’un melange comportant 
initialement 18 mol d’ ammoniac et 20 mol de dioxygene. 

1 • Ecrire l’equation de la reaction en faisant intervenir 
les nombres stcechiometriques entiers les plus petits pos- 
sibles. Soit <f; I’avancement correspondant. Exprimer, en 
fonction de la composition du systeme. Faire l’appli- 
cation numerique pour f, = 3,5 mol, puis <f; = 4,2 mol. 
Conclure. SOS 

2 • Quelle est la valeur maximale de ^ ? Quelle est la com- 
position du melange reactionnel a la fin de la reaction ? 
SOS 

3 • Quelle quantite de dioxygene devrait comporter le 
melange initial pour etre stoechiometrique ? SOS 

SOS : 1 • Faire apparaitre des nombres stcechiometriques 
algebriques ; noter que les quantites de matiere sont 
toujours superieures ou egales a 0. 

2 • Cliercher le reactif limitant. 

3 • Dans un melange stoechiometrique, les reactifs sont 
dans les proportions stcechiometriques . 

0 Fraction molaire et avancement 

1 • On considere la reaction de deshydrogenation de 
l’heptane C7H16 en toluene C(,H5-CH 3 qui a lieu a une 
temperature suffisamment elevee pour que tous les consti- 
tuants soient gazeux. 

a. Ecrire l’equation de la reaction en faisant intervenir les 
nombres stoechiometriques entiers les plus petits possibles. 

b. Exprimer, en fonction de la composition du systeme, 
puis les fractions molaires des differents constituants. 

2 • On considere la reaction de pyrolyse du methane qui 
donne du noir de carbone solide et du dihydrogene. 

a. Ecrire l’equation de la reaction en faisant intervenir les 
nombres stoechiometriques entiers les plus petits possibles. 

b. Exprimer, en fonction de la composition du systeme, 
puis les fractions molaires, dans la phase gazeuse. SOS 

SOS : Ecrire 1' equation et faire un tableau des quantites 
de matiere des differents constituants en fonction de E,. 
Preciser leur etat physique. Exprimer la quantite totale 
de matiere gazeuse en fonction de E,. 



Q Decomposition de l anion 
peroxodisulfate 

2 - 

Les anions peroxodisulfate S20 8 sont instables en solu- 
tion aqueuse car ils oxydent lentement l’eau en dioxygene. 

1 • Ecrire l’equation de la reaction traduisant cette insta- 
bility, sachant que des ions sulfate sont formes. 

Pour etudier la cinetique de la reaction de decomposition 
des ions peroxodisulfate, on suit revolution d’une solu- 
tion de peroxodisulfate de sodium Na2S20 8 de concen- 
tration initiale Co = 1 0,0 mmol . L“ 1 . Le tableau ci-dessous 

2 - 

donne la concentration C en ions S20 8 en fonction du 
temps, a 80 °C. 



t (min) 


0 


50 


100 


150 


200 


250 


C(t) (mmol.L -1 ) 


10,0 


7,80 


6,05 


4,72 


3,68 


2,86 



2 • a. Montrer que ces resultats sont compatibles avec une 
cinetique d’ordre 1. SOS 

b. Determiner la valeur de la constante de vitesse a cette 
temperature. 

3 • a. L’energie d’activation de cette reaction est 
E a = 1 40 kJ . mol - 1 . Pendant quelle duree peut-on conser- 
ve^ a 25 °C, la solution titree de concentration 
C 0 = 10,0 mmol . L -1 dont la concentration doit etre connue 
a 1 % pres ? SOS 

b. Quelle serait cette duree pour une solution 10 fois plus 
concentree ? 

(D'apres Concours Centrale-Supelec.) 

SOS : 2 • a. et b. Utiliser la representation linearisee 
associee a Vordre 1. 

3 • a. Utiliser la loi d’ Arrhenius ; la variation de concen- 
tration tolerable est une variation relative. 

Decomposition de N 2 0 5 

L’experience montre que la reaction suivante, en phase 
gazeuse : 

N2O5 (g) = 2 N 0 2 (g) + 1/2 0 2 (g) 

realisee aux environs de 160 °C, est du premier ordre par 
rapport au pentaoxyde de diazote N2O5. Soil k\ , la 
constante de vitesse pour une temperature donnee. On 
negligera, dans le domaine de temperature envisage, la 
dissociation et la dimerisation du dioxyde d’azote. 

1 • Etablir la relation donnant [N2O5] en fonction du temps 
et de la concentration initiale [^OsIq- 

2 • Cette experience est realisee a 160 °C dans un reci- 
pient de volume constant ; au bout de 3 secondes, deux 
tiers de N2O5 initialement introduit ont ete decomposes. 



Vitesses de reaction 




Calculer, a cette temperature, la valeur de la constante de 
vitesse k\ en precisant l'unite. 




3 • Calculer le temps de demi-reaction a cette tempera- 
ture ; quel serait-il si la concentration initiale [^Oslo avait 
ete doublee ? 



4 • La constante Aq suit la loi d’ Arrhenius : 
k = A . exp(- E a / R .T) 

L’energie d’activation est E a = 103 kJ.mol -1 . Calculer 
k\ , constante de vitesse a la temperature 0 a laquelle il 
faut effectuer la reaction precedente pour que 95 % du pen- 
taoxyde de diazote initial soit decompose au bout de 
3 secondes. Determiner cette temperature 6 et calculer le 
nouveau temps de demi-reaction. 



Dimerisation du butadiene 

A temperature elevee et en phase gazeuse, le buta- 1,3- 
diene se dimerise en 4-vinylcyclohexene suivant la reac- 
tion totale d’equation : 

2C 4 H 6 (g) = C 8 H 12 (g) 

Afin d ’etudier cette reaction, une certaine quantite de 
buta- 1, 3-diene est introduite dans un recipient de volume 
V constant, maintenu a temperature constante T = 326 K. 
On mesure alors la pression partielle en butadiene pg dans 
le recipient en fonction du temps. 



t (min) 


0 


3,25 


8,02 


12,18 


17,3 


24,55 


Pb (bar) 


0,843 


0,807 


0,756 


0,715 


0,670 


0,615 



t (min) 


33,0 


43,0 


55,08 


68,05 


90,1 


119 


Pb (bar) 


0,565 


0,520 


0,465 


0,423 


0,366 


0,311 



1 • Montrer, en utilisant la loi des gaz parfaits, que la 
connaissance de la pression initiale pg et de la tempera- 
ture T suffit pour calculer la concentration initiale Cg en 
buta- 1, 3-diene. 

2 • a. Montrer que les resultats sont compatibles avec une 
cinetique d’ordre 2. SOS 

b. Determiner la valeur de la constante de vitesse a cette 
temperature. 

c. Determiner le temps de demi-reaction du systeme pre- 
cedent. 

d. On admet souvent qu’une reaction est pratiquement ter- 
minee lorsque au moins 99 % du reactif limitant a ete 
consomme. Determiner la duree devolution du systeme 
precedent ; exprimer cette duree en fonction du temps de 
demi-reaction. 

SOS . 2 • a. et b. Utiliser la representation linearisee 
associee a 1’ ordre 2. 
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